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Abstract
The alkaline methanol electrooxidation as an anodic reaction in a fuel cell com-
bines the advantages of a liquid fuel and an alkaline electrolyte. It has not yet
achieved a production stage because the development of the alkaline direct me-
thanol fuel cell possesses a few challenges. This includes, among other things, the
availability of suitable catalyst materials. The use of an alkaline electrolyte allows
the use of a variety of materials. Until now, there are still some open questions
concerning the mechanism and kinetics of the processes occurring during the alka-
line methanol oxidation. This lack of information hinders the effective development
of this fuel cell type.
To identify the reaction mechanism of the alkaline methanol oxidation different
electrochemical methods were applied, including cyclic voltammetry. The variation
of the method’s specific parameters allows the evaluation of separate aspects of
the processes taking place. The electrochemical experiments were supplemented
by analytical techniques like infrared or fluorescence spectroscopy to obtain further
details about the intermediates of the reaction. Electrochemical methods enable
gathering information on the existance of intermediates and allow estimations of
the species nature by combining several data. However, an exact identification is
usually not possible, so that additional analysis and simulation are required. The
results of the analytical and electrochemical measurements in this work show that
the alkaline methanol oxidation is influenced by many factors and constitutes a
complex case.
For its use in a fuel cell as an anodic reaction, especially low oxidation potentials
are of interest. The adsorption of hydroxide ions is responsible for the excessively
high overpotential of the methanol oxidation, whereas methanol already adsorbs at
relatively low potentials. The catalyst should therefore be capable of adsorbing both
educts at low potentials but also minimizing competition for free sites. In addition,
the partial oxidation of methanol to desorbing species such as formaldehyde or





Die alkalische Methanolelektrooxidation als anodische Reaktion in einer Brenn-
stoffzelle kombiniert die Vorteile eines flüssigen Brennstoffes und eines alkalischen
Elektrolyten. Zu einer flächendeckenden Produktion und Anwendung ist es bislang
jedoch noch nicht gekommen, da die Entwicklung der alkalischen Direktmethanol-
brennstoffzelle noch ein paar Herausforderungen überwinden muss. Dazu zählt un-
ter anderem die Identifikation passender Katalysatormaterialien. Der Einsatz eines
alkalischen Elektrolyten bietet die Möglichkeit für die Verwendung einer Vielzahl
an Materialien. Bislang existieren noch viele offene Fragen hinsichtlich des Reak-
tionsmechanismus und der Kinetik der alkalischen Methanoloxidation. Die darauf
basierende fehlende Kenntnis führt zu einem Mangel an Informationen, der eine
effektive Entwicklung der alkalischen Direktmethanolbrennstoffzelle hemmt.
Zur Identifizierung des Reaktionsmechanismus der alkalischen Methanoloxidation
werden unterschiedliche elektrochemische Methoden angewendet, unter anderem
die Cyclovoltammetrie. Die Variation methodenspezifischer Parameter erlaubt da-
bei die Untersuchung einzelner Aspekte der stattfindenden Prozesse. Die elektro-
chemischen Experimente werden durch analytische Techniken, wie der Infrarot-
und Fluoreszenzspektroskopie, ergänzt, um Details zu den Zwischenstufen der Re-
aktion zu erhalten. Mittels elektrochemischer Methoden ist es möglich, besonders
durch die Kombination verschiedener Daten, Informationen über Zwischenproduk-
te zu erhalten und eine Einschätzung hinsichtlich ihrer Art zu treffen. Eine exakte
Identifizierung ist meist jedoch nicht möglich, so dass eine zusätzliche Analytik
benötigt wird. Die Ergebnisse der analytischen und elektrochemischen Messungen
zeigen, dass die alkalische Methanoloxidation durch viele Faktoren beeinflusst wird
und daher ein sehr komplexes Gefüge darstellt.
Für ihren Einsatz in einer Brennstoffzelle als Anodenreaktion sind besonders die
geringen Oxidationspotentiale von großem Interesse. Die Methanolmoleküle adsor-
bieren schon bei relativ geringen Potentialen, die Adsorption der Hydroxidionen
ist für die hohe Überspannung der Reaktion verantwortlich. Der Katalysator sollte
daher in der Lage sein beide Edukte bei geringen Potentialen zu adsorbieren und
dabei die Konkurrenz um freie Plätze möglichst gering zu halten. Daneben muss
die unvollständige Oxidation des Methanols zu Formaldehyd oder Kohlenstoffmon-








1 | Motivation der Arbeit
Die jährliche Erhöhung des Bedarfes an Elektrizität, die fortschreitende Limi-
tierung von fossilen Brennstoffen und die progressive globale Luftverschmutzungs-
problematik bilden die treibenden Kräfte hinter dem Ausbau und der nachhaltigen
Nutzung von erneuerbaren Energiequellen, sowie der Entwicklung neuer moderner
Speichertechnologien. Ein dafür geeignetes Konzept sind Brennstoffzellensysteme.
Diese können sowohl für stationäre Anwendungen als auch für mobile Anwendun-
gen verwendet werden.
Das etablierteste Brennstoffzellenkonzept ist die Polymerelektrolytbrennstoffzel-
le (PEMFC). In dieser Zelle werden Wasserstoff und Luftsauerstoff eingesetzt und
durch eine elektrochemische Reaktion in einem sauren Elektrolyten ausschließ-
lich zu Wasser umgesetzt. Der Einsatz von Wasserstoff wird von einigen bislang
nicht gelösten Problemen begleitet, wie sicherheitsrelevanten Aspekten oder logis-
tischen Herausforderungen. Ein Wechsel des Brennstoffs zu einer flüssigen Alter-
native könnte zumindest das Infrastukturproblem direkt umgehen. Infolgedessen
sind Methanol und andere kurzkettige Alkohole in den letzten Jahren hinsichtlich
ihrer Tauglichkeit als Brennstoff getestet worden [1, 2]. Im Vergleich zu Wasser-
stoff zeichnen sich die Alkohole durch ihre höheren volumetrischen Energiedichten
aus [1, 2]. Zusätzlich würde bei alkoholbasierten Systemen eine enorme Volumen-
menge eingespart werden, da eine Flüssigkeit anstelle eines Gases verwendet wird.
Auch die Vereinfachung von Transport und Lagerung sind positive Merkmale der
flüssigen Substanzen.
Der Austausch des sauren Elektrolyten gegen einen Alkalischen bietet einige
entscheidende Vorteile. Im Sauren können aufgrund von Korrosionsvorgängen nur
edle Metalle als Katalysator eingesetzt werden. Der Wechsel zu einem alkalischen
Elektrolyten ermöglicht auch den Einsatz von unedlen und somit kostengünstige-
ren Materialien. Für eine erfolgreiche Katalysatorentwicklung zählt die Kenntnis
der ablaufenden Prozesse an der Elektrokatalysatorschicht zu den Schlüsselmecha-
nismen. Bislang ist dieses Verständnis für die alkalische Methanoloxidation (MOR)
jedoch noch Gegenstand der Forschung, da grundlegende Prinzipien des Reakti-
onsmechanismus noch ungeklärt sind.
In der vorliegenden Arbeit werden drei Aspekte der alkalischen MOR an einem
Platinkatalysator untersucht. Für eine vollständige Nutzung des Potentials ist es
erforderlich, dass auch die äußeren Bedingungen angepasst werden. Daher wer-
den mögliche Faktoren bzw. Zellkomponenten hinsichtlich ihrer Tauglichkeit für
die Verwendung in einer alkalischen Methanolbrennstoffzelle getestet. Der Haupt-
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teil der Arbeit beschreibt elektrochemische und analytische Ergebnisse in Bezug
auf die Kinetik und den Reaktionsmechanismus der MOR. Die Anwendung von
elektrochemischen Messmethoden ist hinsichtlich der Identifizierung der am Reak-
tionsprozess teilnehmenden Spezies limitiert. Eine Kombination mit in situ Ana-
lysemethoden liefert zusätzlich wertvolle Informationen bezüglich der Adsorbat-
und Produktbildung, welche mittels rein elektrochemischen Messungen nicht oder
nicht vollständig erhalten werden können. Im Abschlussteil der Arbeit wird der ver-




Brennstoffzellen zählen zu den tertiären galvanischen Zellen, da ihre chemische
Energie nicht direkt in der Zelle gespeichert vorliegt, sondern dem System in Form
eines Brennstoffs kontinuierlich hinzugeführt wird. Im Gegensatz zu den sekundären
Batterien wird somit das Elektrodenmaterial bei den stattfindenden elektrochemi-
schen Reaktionen nicht umgewandelt oder verbraucht.
Die Grundlagen für die Brennstoffzelle wurden Mitte des 19. Jahrhunderts von
Christian Friedrich Schönbein entwickelt und 1839 wurde die erste Brenn-
stoffzelle von Sir William Robert Grove ausgearbeitet [3, 4]. In den 1960er
Jahren erlebte die industrielle Brennstoffzellenforschung durch die Entwicklungs-
fortschritte im Rahmen des Gemini-Projektes für den Antrieb von Raumkapseln
einen Aufschwung [5]. Das erste Brennstoffzellenauto auf Wasserstoffbasis baute
der österreichische Erfinder Karl Kordesch 1970, welches er selber drei Jahre
lang nutzte [6–8].
Das allgemeine Funktionsprinzip einer Brennstoffzelle beruht, analog einer Bat-
terie, auf der direkten Umwandlung der dem Brennstoff innehabenden chemischen
Energie in elektrische Energie. Daher sind diese Technologien meist effizienter als
eine Verbrennung, bei der aufgrund von Energiezwischenstufen Verluste auftreten.
Der Hauptvorteil der Brennstoffzelle liegt jedoch in ihrer Umweltverträglichkeit. So
werden während des Betriebes keine schädlichen Verbindungen wie Stick- (NOx)
oder Schwefeloxide (SOx) erzeugt, welche bei der herkömmlichen Verbrennung als
Nebenprodukte auftreten [9–11]. Im Vergleich zu einer Batterie bieten Brennstoff-
zellen höhere Energiedichten. Des Weiteren können Leistung und Energie unab-
hängig voneinander skaliert werden, da das Leistungsvermögen der Brennstoffzelle
direkt über die Größe der Brennstoffzelle definiert wird und die Kapazität über
die Größe des Brennstoffreservoirs. Bei einer Batterie sind diese beiden Parame-
ter miteinander verknüpft. Die verschiedenen Brennstoffzellentypen unterscheiden
sich hauptsächlich hinsichtlich der Reaktanten und des eingesetzten Elektrolyten,
welcher in flüssiger oder fester Form vorliegen kann.
In den letzten 20 Jahren lag der Fokus primär auf der Entwicklung der
Protonenaustauschermembran-Brennstoffzelle (PEMFC). Diese benötigt neben
Wasserstoff als Brennstoff nur Sauerstoff für die elektrochemische Umsetzung, de-
ren einziges Reaktionsprodukt Wasser ist. Zu einer großflächigen Markteinführung
ist es bislang jedoch noch nicht gekommen. Vor allem die hohen Gesamtkosten
limitieren die Einsatzmöglichkeiten dieses Systems [12]. Auch die Lagerung und
der Transport von gasförmigem Wasserstoff bereitet einige Schwierigkeiten, nicht
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Tabelle 2.1. Übersicht von Energiedichten (spezifisch und volumetrisch), der
Zellspannung und der Anzahl übertragener Elektronen (n) verschiedener
Brennstoffe, die Anwendung in Brennstoffzellen finden, sowie von Benzin
und Lithium-Ionen Batterien. [17, 18]
Brennstoff spez. Energiedichte vol. Energiedichte E0Zelle n
kWh kg-1 kW dm-3 V
H2 (l) 33 2,4 1,23 2 e−
Methanol (l) 6,1 4,8 1,21 6 e−
Ethanol (l) 8,0 6,3 1,15 12 e−
Glycerol (l) 5,0 6,4 1,09 14 e−
Hydrazin (l) 5,4 5,4 1,62 4 e−
Ammonium (l) 3,3 4,0 1,17 3 e−
Benzin (l) 12,8 9,5 – –
Li-Ionen-Batterie 0,1 - 0,245 0,252 - 0,736 3,6 x e−
nur aufgrund der dafür benötigten fehlenden Infrastruktur, sondern auch infolge
sicherheitsrelevanter Anforderungen. Ein weiterer, essentieller Faktor, speziell für
die Umweltverträglichkeit des Brennstoffzellensystems, ist die Berücksichtigung der
gesamten Ökobilanz. So wird aktuell 96% der weltweiten Wasserstoffproduktion
(ca. 50Millionen Tonnen pro Jahr) durch Reformierung aus fossilen Brennstoffen
gewonnen (48% Erdgas, 30% Öl und 18% Kohle), nur die restlichen 4% wer-
den mittels Wasserelektrolyse produziert [13–15]. Das Elektrolyseverfahren bie-
tet den Vorteil, dass eine gute Kombination mit erneuerbaren Energiequellen wie
Wind oder Sonne besteht. Allerdings ist die Nutzung dieser Technologie meist
nicht wirtschaftlich, weswegen der prozentuale Anteil an der Gesamtproduktion
so gering ausfällt. Die Reformierung ist eine deutlich günstigere Methode, jedoch
korreliert diese mit dem Gebrauch fossiler Energieträger und erzeugt unreineren
Wasserstoff. Der durch Reformierung produzierte Wasserstoff ist mit Treibhausga-
sen, unter anderem Kohlenstoffmonoxid (CO), versetzt, welches für den Gebrauch
in Brennstoffzellen hinsichtlich einer möglichen Katalysatorvergiftung entfernt wer-
den muss [16].
Als Alternativbrennstoff zu Wasserstoff wurde von Jeffries et al. die Verwen-
dung einer wässrigen Methanollösung vorgeschlagen [19]. In einem der Brennstoff-
zelle vorgeschaltetem Reformer sollte aus der Methanollösung reiner Wasserstoff
hergestellt werden, welcher dann als Brennstoff fungiert. Auf Basis dieser Idee
wurde die Direktmethanolbrennstoffzelle (DMFC) entwickelt, bei der das Metha-
nol direkt als Brennstoff eingesetzt und oxidiert wird. Dadurch wird eine erhebliche
Systemvereinfachung erzielt, da das Methanol nicht weiter mittels Reformierungs-
prozess zuerst in Wasserstoff umgewandelt werden muss. Methanol zeichnet sich
vor allem durch seine hohe volumetrische Energiedichte im Vergleich zu Wasser-
stoff aus (Tab. 2.1). Zusätzlich liegt Methanol bei Raumtemperatur als Flüssigkeit
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vor und kann somit einfacher gelagert und transportiert werden.
Die Oxidation von Methanol in einem sauren Medium an Platin ist bereits inten-
siv erforscht worden [20–23]. Der Reaktionsmechanismus ist mittlerweile bekannt
und allgemein akzeptiert, so dass sich die Forschung analog der PEMFC auf die Ent-
wicklung neuer Systemkomponenten wie alternativen Katalysatormaterialien und
verbesserten Membranen fokussiert, um die aktuell hohen Kosten zu reduzieren und
eine industrielle Produktion initiieren zu können. Aufgrund des sauren Mediums und
der damit einhergehenden erhöhten Korrosionstendenz von Metallen existiert nur
eine geringe Auswahl an stabilen Metallen, die als Katalysator verwendet werden
können. Diese zeichnen sich zumeist durch ihren edlen und somit auch kostspieli-
gen Charakter aus. Die Aktivität des Katalysators für die ablaufenden Reaktionen,
Methanoloxidation (MOR) und Sauerstoffreduktion (ORR), ist relativ betrachtet
gering, so dass eine ausreichend hohe Menge an Katalysator benötigt wird. Auch
dies hat eine Kostenerhöhung zur Folge. Die aktuell eingesetzten Katalysatoren
sind meist platinbasiert. Pures Platinmetall sollte allerdings aufgrund einer starken
CO-Vergiftungstendenz als Katalysatormaterial nicht verwendet werden [24].
Ein weiteres Problem der DMFC ist das sogenannte Methanol-Crossover. Dies
bezeichnet den durch Diffusion und Elektroosmose entstehenden Methanoldurch-
tritt durch die Membran von der Anoden- auf die Kathodenseite [25, 26]. Als
Resultat verringert sich das Gesamtpotential der Zelle infolge der Bildung von
Mischpotentialen an der Kathode [27]. Der Großteil des auf der Kathodenseite
gelandeten Methanols reagiert in einer Nebenreaktionen mit Sauerstoff zu Koh-
lenstoffdioxid [26]. Die Überpotentiale der MOR und ORR sowie das Methanol-
Crossover können insgesamt zu einer Reduzierung der Zellspannung von einem
theoretischen Wert von 1,2 V auf 0,6 - 0,7 V führen [28].
2.1. Die alkalische Direktmethanolbrennstoffzelle
Um den Nachteilen der DMFC entgegenzuwirken ist die Verwendung eines alka-
lischen Elektrolyten ein möglicher Lösungsansatz. Mehrere Forschergruppen haben
dokumentiert, dass die Kinetiken für die HOR, ORR und die MOR in einem al-
kalischen Medium schneller ablaufen als in einer sauren Umgebung [1, 29–34].
Daher, und aufgrund reduzierter Metallkorrosion bei höheren pH-Werten, ergeben
sich eine Vielzahl an alternativen, unedleren und somit kostengünstigeren Kataly-
satormaterialien wie z.B. Nickel, Silber oder perowskitbasierte Strukturen [35–39].
Auch der Teil des Methanol-Crossovers, der auf Elektroosmose beruht, kann redu-
ziert werden. Die Wanderung der Ionen (OH−) verläuft im Vergleich zum sauren
Elektrolyten (H+) den entgegengesetzten Weg von der Kathode zur Anode. Dies
unterbindet das Mitziehen von Methanol hin zur Kathodenseite [40, 41]. Die schon
erwähnte bessere Stabilität von Metallen in alkalischem Medium begünstigt nicht
nur die Auswahl an verwendbaren Katalysatoren sondern auch die Verminderung
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Abbildung 2.1. Schematischer Aufbau einer alkalischen Direktmethanolbrennstoffzelle
(ADMFC).
der Bipolarplattendicke durch Verwenden von Metall statt Kohlenstoff. Dies führt
einerseits zu einem geringeren Widerstand und stellt andererseits einen entschei-
denden Kostenfaktor dar, da die Bipolarplatten bis zu 1/3 der Gesamtkosten einer
PEMFC betragen können [40, 42].
Wesentliche Nachteile weist der flüssige alkalische Elektrolyt in Form der Carbo-
natisierung auf. Zwischen den im Elektrolyten enthaltenen Hydroxidionen (OH−)
und dem CO2, welches je nach System aus der Luft oder als Reaktionsprodukt
vorliegen kann, findet je nach vorliegendem pH-Wert die Bildung von Hydrogen-
carbonat oder Carbonat statt.
CO2 + OH− −−→ HCO3− (2.1)
CO2 + 2 OH− −−→ CO32− + H2O (2.2)
In Verbindung mit den vorliegenden Kationen können die gebildeten Ionen (HCO−3
und CO2−3 ) in Form von unlöslichen Salzen ausfallen. Dadurch bedingt resultieren
mehrere negative Folgen. Zum einen können die Salze die Katalysatorporen und
-plätze blockieren oder die aktiven Schichten des Katalysators zerstören [42–44].
Zum anderen verringert sich der pH-Wert durch die Reduzierung der vorliegenden
OH−-Ionen im Elektrolyten [43, 45, 46]. All diese Prozesse korrelieren mit einer
Abnahme des MOR-Umsatzes.
Die Idee der Verwendung einer alkalischen Polymermembran als Elektrolyt in
Kombination mit Methanol als Brennstoff in einer Brennstoffzelle wurde 2005 von
Varcoe und Slade publiziert [44]. Reiner Sauerstoff oder Luft dienen dabei
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weiterhin als Oxidationsmittel. Abbildung 2.1 zeigt den allgemeinen Aufbau einer
alkalischen Direktmethanolbrennstoffzelle (ADMFC). Die ADMFC besteht aus zwei
Elektroden, der Anode und der Kathode, welche durch eine Anionenaustauscher-
membran (AEM), die den Transport der Hydroxidionen zwischen den Elektroden
ermöglicht, räumlich voneinander getrennt werden. Die Membran verbindet dabei
die beiden Halbzellen miteinander und muss, neben dem erwähnten Vermögen der
ionischen Leitfähigkeit, elektrisch isolierend sein. Die Elektroden setzen sich jeweils
aus einer Katalysator- und einer Gasdiffusionsschicht zusammen und sind der Ort,
an dem die elektrochemischen Reaktionen ablaufen. Jedoch ist zu berücksichtigen,
dass diese ausschließlich an den sogenannten Dreiphasengrenzflächen zwischen Ka-
talysator, Elektrolyt und Reagenz stattfinden (Abb. 2.2).
Auf der Kathodenseite erfolgt die Sauerstoffreduktion, bei der der eingesetz-
te Sauerstoff unter der Aufnahme von Wasser und Elektronen zu Hydroxidionen
reagiert.
3
2 O2 + 3 H2O + 6 e
− −−→ 6 OH− (2.3)
Diese OH−-Ionen werden über die Membran zur Anode transportiert. Der Transport
erfolgt hauptsächlich über den Grotthuß-Mechanismus (Abb. 2.3) [47–50].
Zusätzlich können auch noch Diffusion und Konvektion auf die Ionen wirken. An
der Anode wird Methanol durch die Hydroxidionen oxidiert.
CH3OH + 8 OH− −−→ CO32− + 6 H2O + 6 e− (2.4)
Dabei entstehen je nach vorliegendem pH-Wert Kohlenstoffdioxid und/oder
Carbonat- bzw. Hydrogencarbonationen (Abb. 2.4), sowie Wasser und Elektro-
nen. Die bei der Oxidation frei werdenden Elektronen werden über einen äußeren
Leiter zur Kathode hin geleitet. Dieser Elektronenfluss stellt den nutzbaren Strom




2 O2 + 2 OH
− −−→ CO32− + 3 H2O (2.5)
Pro Molekül Methanol entstehen im alkalischen Medium theoretisch drei Moleküle
Wasser und ein Carbonat-Ion.
Die kinetischen Vorteile der alkalischen Umgebung bleiben bei der Verwendung
einer alkalischen Membran erhalten. Der Hauptvorteil der Membran gegenüber
einem flüssigen Elektrolyten liegt in der Verhinderung der Salzausfällung, da die
Kationen nicht mehr mobil vorliegen, sondern an die Membran gebunden sind [40,
42].
2.1.1. Mechanismus der alkalischen Methanoloxidation
Die Methanoloxidation im Sauren ist ausführlich untersucht und der Reaktions-
mechanismus sowie der geschwindigkeitsbestimmende Schritt entschlüsselt worden.
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Abbildung 2.2. Schematische Darstellung der Dreiphasengrenzfläche zwischen dem Ka-
talysator, dem Elektrolyten und der reaktiven Spezies.
Abbildung 2.3. Vereinfachtes Schema des Transportes von OH−-Ionen über den
Grotthuß-Mechanismus [51].




Abbildung 2.5. Schematische Darstellung des postulierten Mechanismus der alkalischen
Methanoloxidation. [53–56]. Grau = Kohlenstoff, Rot = Sauerstoff,
Weiß = Wasserstoff.
Als Hauptadsorbat konnte CO identifiziert werden, die Oxidation dieser adsorbier-
ten Spezies ist zugleich der limitierende Reaktionsschritt [22]. Der Mechanismus
verläuft über einen Doppelpfad, bei dem aus Methanol ein reaktives Intermediat
gebildet wird, aus dem entweder Ameisensäure oder CO2 als Hauptprodukt hervor-
geht [22, 23]. Neben diesen beiden Produkten konnte noch die Anwesenheit von
Formaldehyd und Methylformiat detektiert werden [52].
Die Kenntnis der ablaufenden Reaktionsschritte und der auftretenden Interme-
diate zählt zu den wichtigsten Schlüsselfaktoren, um eine ADMFC zu etablieren.
Es sind bereits erste Studien zum Reaktionsmechanismus durchgeführt worden.
Beden postulierte als Erster einen vollständigen Reaktionsmechanismus für die
alkalische Methanoloxidation [54]. Abbildung 2.5 zeigt eine schematische Darstel-
lung der wichtigsten Reaktionsschritte. In einem ersten Schritt findet die Adsorption
von Methanol auf der Platinoberfläche statt. Das Molekül wird dabei im Gegen-
satz zur aciden Umgebung nicht über den Kohlenstoff sondern über den Sauerstoff
chemisorbiert [55]. Die Methanoladsorption weist einen dissoziativen Charakter auf
und resultiert in einer Dehydrierung des Moleküls [33, 54, 57].
CH3OHad −−→ CH3Oad + Had (2.6)
Der am OH gebundene Wasserstoff wird als erstes abgespalten [54]. Dies wur-
de von mehreren Gruppen durch verschiedene Experimente, unter anderem durch
die Verwendung der Isotope 14C und Tritium (3H) sowie von deuteriertem Metha-
nol, nachgewiesen [33, 58]. Die abgespaltenen Wasserstoffatome liegen adsorbiert
auf der Metalloberfläche vor und reagieren mit Hydroxidionen unter Abgabe eines
Elektrons zu Wasser [59, 60].
Had + OH− −−→ H2O + e− (2.7)
OH− −−→-e- OHad
Had−−→ H2O (2.8)
In wie weit die Reaktionen mit den Hydroxidionen direkt aus der Lösung oder als
adsorbierte Spezies ablaufen ist noch nicht vollständig geklärt. Dass adsorbierte
Hydroxidspezies während der MOR involviert sind, zeigt sich daran, dass die MOR
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Tabelle 2.2. Anforderungen an Anionenaustauschermembranen für den Einsatz
in der ADMFC. [74]
Anforderungen - Ionenleitfähigkeit ≥ 100 · 10-3 S cm-1
- mechanische und thermische Stabilität
- möglichst dünn (50-80µm)
- geringe Kosten
- kein Methanol Crossover
erst bei Potentialen startet, bei denen die Katalysatoroberfläche zum Teil mit Hy-
droxidionen belegt ist [54]. Somit muss die OH-Adsorption ebenfalls als wichtiger
Reaktionsschritt im Gesamtmechanismus berücksichtigt werden.
In den Folgeschritten werden zwei weitere Wasserstoffe des Methanols abge-
spalten, bis HCOad auf der Oberfläche vorliegt. Ausgehend vom HCOad folgen
verschiedene Pfade für die weitere Oxidation, woraus entweder Formiat oder CO2
als Hauptprodukt hervorgehen [33, 56, 61]. Welche Verbindung primär entsteht
ist von den Bedingungen, wie z.B. der OHad-Konzentration oder dem angelegten
Potential, abhängig [62].
Neben Formiat und CO2 konnten Formaldehyd, Hydrogencarbonat und Kohlen-
stoffmonoxid mittels FTIR [61, 63], HPLC [64], DEMS [65] oder EQCM [65, 66]
als weitere Spezies nachgewiesen werden. CO wird analog dem sauren Medium
als Katalysatorgift deklariert, das bei geringen Potentialen akkumuliert, sich je-
doch bei hohen Potentialen zu CO2 oxidieren lässt [33, 53, 67, 68]. Ähnlich dem
Hauptprodukt ist auch der reaktionslimitierende Schritt von den Reaktionsbedin-
gungen abhängig. So kann auch die Weiteroxidation von organischen Spezies wie
CO oder HCO oder die Methanoladsorption reaktionslimitierend sein [33, 54, 69].
Basierend auf den Arbeiten von Beden und den weiterführenden Resultaten ist in
Abbildung 2.5 der Reaktionsmechanismus der alkalischen Methanoloxidation ab-
gebildet. Es ist jedoch unter anderem noch nicht endgültig geklärt, ob zwischen
den einzelnen Stufen weitere Verknüpfungen existieren.
2.1.2. Gegenwärtiger Entwicklungsstand der ADMFC
Der Fortschritt der Etablierung einer ADMFC hängt im Wesentlichen von der
Entwicklung effektiver und kostengünstiger Materialien für die Membran und den
Katalysator ab. Anionenaustauschermembranen sind in vielen Gebieten wie z.B.
die Meerwasserentsaltzung etablierte Trennschichten [70–73]. Die dort genutzten
AEMs sind jedoch aufgrund ungenügender Stabilität und Leitfähigkeit nicht für die
Anwendung in einer Brennstoffzelle geeignet. Somit müssen Membranen entwickelt
werden, die die nötigen Anforderungen erfüllen. Die Anforderungen an eine Mem-
bran als Elektrolyt in einer Brennstoffzelle sind in Tabelle 2.2 zusammengefasst.
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Ein wesentlicher Aspekt für die Tauglichkeit einer Membran in einer Brennstoff-
zelle ist die Leitfähigkeit. Eine Übersicht von Leitfähigkeiten einiger Elektrolyte ist
in Tabelle 2.3 dargestellt. Mittlerweile haben mehrere Forschergruppen alkalische
Membranen entwickelt, welche Leitfähigkeiten in Reichweite von sauren Membra-
nen haben, jedoch müssen diese noch im Brennstoffzellentestbetrieb untersucht
werden [75–77].
Die Festkörperpolymermembran besteht im Allgemeinen aus positiv ionischen
Gruppen und mobilen negativ geladenen Anionen. Es gibt eine Vielzahl an potenti-
ellen Polymergrundgerüsten für die alkalischen Membranen (Anhang B.1). Bislang
wurden AEM auf Basis von Polysulfonen [78–80], Polyetherketonen [81, 82], Po-
lyphenyloxiden [83, 84], Polybenzimidazole [42], Polyvinylidenfluorid (PVDF) [85,
86], Poly(ethylen-co-terafluorethylen) (ETEF) [87] und Poly(tetrafluorethylen-co-
hexafluorpropylen) (FEP) [85, 88, 89] untersucht, da diese entweder aromatische
Ringe oder einen gewissen Grad an Fluorierung aufweisen. Diese beiden Charakte-
ristika weisen häufig gute chemische und thermische Stabilitäten auf. Die Bereit-
stellung einer ausreichenden Stabilität zählt zu den größten Herausforderungen bei
der alkalischen Membranentwicklung. Hydroxidionen wirken als Nucleophile, die
mittels verschiedener Reaktionen einem Abbau der Polymermembran verursachen
können (Anhang B.2).
Die Verwendung eines alkalischen Elektrolyten eröffnet vielfältige Möglichkeiten
an Katalysatormaterialien. Zum einem ist die Korrosionsbeständigkeit von Metal-
len bei alkalischen pH-Werten erhöht und zum anderen ermöglichen die verbes-
serten Reaktionskinetiken eine Substitution von Platin. Die meisten Katalysatoren
werden in Nanopartikel-Form eingesetzt, um bei einem geringen Materialeinsatz
eine möglichst hohe Oberfläche zu erhalten. Für eine gleichmäßige Verteilung der
Metall-Nanopartikel werden diese mittels eines Ionomers, einem Protonen leiten-
der Kunststoff, auf eine Trägersubstanz, meist kohlenstoffbasiert, aufgebracht. Das
Ionomer kann analog der Membran degradieren.
Unter den in den letzten Jahrzehnten untersuchten Alternativmaterialien für rei-
nes Platin befinden sich viele Kombinationen von Legierungselementen mit Platin.
Die Legierungselemente dienen dabei hauptsächlich der Erhöhung der Toleranz ge-
genüber Katalysatorvergiftungen. Auf Grundlage der im sauren erzielten Resultate,
die zeigen, dass die Beimischung von Ruthenium mit deutlichen Aktivitätssteige-
rungen verbunden ist, ist dieser Katalysator auch im Alkalischen intensiv untersucht
worden [21]. Es zeigt sich jedoch, dass die positive Auswirkung des Rutheniums
im Alkalischen je nach Systembedingungen nur sehr gering bis kaum vorhanden
ist [90, 91]. Neben Ruthenium werden als weitere Zusatzelemente unter anderem
Palladium, Gold, Bismut, Blei, Cadmium und Tellur eingesetzt [54, 92, 93]. Es hat
sich gezeigt, dass eine geringe Konzentration dieser Spezies im niedrigen Potenti-
albereich zu einer Verbesserung der Katalysatoraktivität führt. Bei einer zu hohen
Konzentration bedecken die Zusatzelemente allerdings die Oberfläche des Platins
zu stark und verringern die Adsorption der eigentlichen Reaktionsedukte, Metha-
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Tabelle 2.3. Leitfähigkeit und Methanoldurchlässigkeit von verschiedenen
flüssigen und festen Elektrolyten. [96–99]
Elektrolyt Ionenleitfähigkeit Methanol Permeabilität
S cm-1 cm2 s-1
Schwefelsäure, 30% 0,73 -
Nafion R© 117 0,079 2,45 · 10-6
Kalilauge 7M 0,54 -
Tokuyama R© A201 0,033 4,44 · 10-7
nol und Hydroxidionen. Daneben sind Verbindungen von Platin mit Metalloxiden
(z.B. NiO) sowie der Einsatz von Perovskiten auf Platin entwickelt und untersucht
worden [94, 95].
Trotz der Untersuchungen von platinbasierten Katalysatormaterialien besteht
das Interesse vollständig platinfreie Verbindungen zu etablieren. Nickel, Palladium
und Gold gelten als aussichtsreiche Kandidaten, zeigen jedoch eine geringere Akti-
vität gegenüber der alkalischen Methanoloxidation [100–102]. Auch an Perovskiten
und Metalloxid-Mischkatalysatoren ohne Platin ist in den letzten Jahren intensiv
geforscht worden [103–106]. Allgemein betrachtet besteht auf dem Forschungs-
feld der Katalysatorentwicklung für die alkalische Direktmethanolbrennstoffzelle
noch ein erhebliches Verbesserungspotential. Die Kenntnis des genauen Reaktions-
mechanismus der alkalischen Methanoloxidation kann dabei einen entscheidenden





3 | Elektrochemische Messtechniken
Im Rahmen dieser Arbeit werden verschiedene elektrochemische Messungen
durchgeführt, um die ablaufenden Prozesse an der Katalysatoroberfläche im Ver-
lauf der alkalischen Methanoloxidation zu untersuchen. In den folgenden Abschnit-
ten wird die grundlegende Theorie der jeweiligen Methoden sowie die präparative
und apparative Durchführung kurz vorgestellt. Dabei liegt der Fokus auf den rein
elektrochemischen Messungen. Kombinationen mit zusätzlicher Analytik werden
in Kapitel 4 vorgestellt. Eine Übersicht aller verwendeter Chemikalien und Geräte
befindet sich in Anhang C. Die spezifischen Parameter und Details zu den ein-
zelnen Messreihen werden in den jeweiligen Abschnitten der Ergebnissdiskussion
aufgeführt. Zur Minimierung statistischer Fehler werden alle Messungen mehrfach
durchgeführt.
3.1. Grundlagen der Cyclovoltammetrie
Die Cyclovoltammetrie (CV) zählt zu den wichtigsten potentiodynamischen
Messmethoden in der Analyse von elektrochemischen Prozessen und Systemen.
Zur Aufnahme von Cyclovoltammogrammen wird ein dreiecksförmiger Potential-
Zeit-Verlauf (Abb. 3.1a) an der Arbeitselektrode vorgegeben und der dabei resul-
tierende Strom aufgezeichnet. Die Darstellung der Stromentwicklung in Abhängig-
keit vom Potential wird in einem Strom-Potential-Diagramm (Abb. 3.1b) darge-
stellt. Wichtige einstellbare Kenngrößen bei dieser Messmethode sind die beiden
Umkehrpotentiale, das untere (EU) und das obere (EO), sowie die Vorschubge-
schwindigkeit (v), welche die zeitliche Änderung des Potentials wiedergibt. Das
Startpotential wird so gewählt, dass beim ausgewählten Potential keine elektro-
chemischen Vorgänge stattfinden und somit kein Strom fließt. Oft wird eines der
beiden Umkehrpotentiale als Startpotential genutzt, dies ist aber nicht zwingend
notwendig. Eine Änderung des Potentials hin zu positiveren Potentialen wird als
anodischer Halbzyklus oder Hinlauf bezeichnet. Der kathodische Halbzyklus kenn-
zeichnet die Potentialänderung zu negativeren Potentialen und wird auch Rücklauf
genannt. Für die Interpretation der Cyclovoltammogramme dienen vor allem die
Peakströme und -potentiale.
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(a) (b)
Abbildung 3.1. (a) Verlauf des angelegten Potentials über die Zeit bei einer dynami-
schen Cyclovoltammetriemessung. (b) Beispiel einer CV-Kurve einer
vollständig reversiblen elektrochemischen Reaktion.
(a) (b)
Abbildung 3.2. Deckschichtdiagramme einer (a) 1,0 M H2SO4 und einer (b) 1,0 M
NaOH-Lösung. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm, ν = 200 mV s-1.
3.1.1. Deckschichtdiagramm in wässrigen Elektrolyten
Als Deckschichtdiagramm werden Cyclovoltammogramme bezeichnet, welche in
Abwesenheit von elektroaktiven Spezies aufgenommen werden. In der Lösung befin-
den sich somit neben den entsprechenden Ionen des Elektrolyten keine Verbindun-
gen, welche elektrochemisch reagieren. Die entstehenden Ströme sind das Resul-
tat von Wasserstoff- und Sauerstoff-Chemisorptionsschichten, auch Deckschichten
genannt. In Abbildung 3.2 sind die Deckschichtdiagramme einer 1,0 M H2SO4 Lö-
sung und einer 1,0 M NaOH-Lösung an Platin abgebildet. Die drei Stromspitzen
im Wasserstoffbereich (0,0 - 0,4 V vs. RHE) im anodischen Halbzyklus (Hinlauf)
resultieren aus der Desorption von Wasserstoffatomen von unterschiedlichen Kris-
tallstrukturen des Platins. Die weiteren stattfindenden Prozesse sind in Tabelle 3.1
zusammengestellt und werden in dieser Arbeit nicht im Detail erläutert, da diese
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Tabelle 3.1. Übersicht der stattfindenden Adsorptions- und Desorptionsprozesse in
den Deckschichtdiagrammen eines sauren und alkalischen Elektrolyten
während des anodischen (Hinlauf) und kathodischen Halbzyklus
(Rücklauf).
Potentialbereich Prozess
Hinlauf (Potentialänderung positive Richtung)
0.00 - 0.45 V vs. RHE Desorption der atomaren Wasserstoffbelegung
0.45 - 0.50 V vs. RHE Bildung der elektrolytischen Doppelschicht
0.55 - 1.20 V vs. RHE Bildung einer Sauerstoffsorptionsschicht
Rücklauf (Potentialänderung negative Richtung)
1.20 - 0.45 V vs. RHE Reduktion der Sauerstoffbelegung
0.45 - 0.40 V vs. RHE Doppelschichtbereich
0.40 - 0.00 V vs. RHE Adsorption atomarer Wasserstoff
+ Wasserstoffentwicklung
ausführlich in der Fachliteratur beschrieben sind [33, 34, 107, 108].
3.1.2. Cyclovoltammogramm der alkalischen
Methanoloxidation
In Abbildung 3.3 ist das Cyclovoltammogramm einer alkalischen Methanollösung
dargestellt. Zusätzlich ist noch das Deckschichtdiagramm einer NaOH-Lösung mit
abgebildet, um die einzelnen Prozesse zuordnen zu können. Sowohl im Hin- wie
auch im Rücklauf bildet sich jeweils ein anodischer Peak aus, der die Elektrooxi-
dation des Methanols beschreibt. Der Onset der MOR liegt mit einem Potential
von ca. 0,45 V vs. RHE deutlich über dem thermodynamischen Wert der MOR
von 0,02 V vs. RHE [109]. Der verwendete Platinkatalysator ist somit erst bei
Überspannungen von ca. 0,4 V für die MOR geeignet. Der Onset der Oxidation
korreliert zudem mit dem Start der Hydroxidionen-Adsorption. Der Reaktion in
diesem Potentialbereich liegt somit vermutlich der Langmuir-Hinshelwood-
Mechanismus zugrunde (Anhang G), bei dem beide Reaktionspartner vor der Re-
aktion auf der Oberfläche vorliegen [56]. Der Abfall des Stroms im Hinlauf wird
der beginnenden Bildung an Platinoxiden und einer damit einhergehenden De-
aktivierung des Katalysators hinsichtlich der Oxidation des Methanols und auch
der Reaktionsintermediate zugeschrieben [22, 53]. Der Rückpeak der MOR, wel-
cher deutlich geringere Stromwerte als der Hinpeak aufzeigt, startet sobald durch
die Reduktion der Platinoxide wieder genügend freie Katalysatorplätze existieren
und neues Methanol und Hydroxid für die weitere Reaktion adsorbieren können
(Kap. 7).
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Abbildung 3.3. Cyclische Voltammogramme in einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-
Lösung (schwarze Linie, Scan-Rate: 20 mV s-1) und in einer 1,0 M
NaOH-Lösung (gestrichelte Linie, Scan-Rate: 50 mV -1) an einer Pt-
RDE bei Raumtemperatur ohne Rotation.
3.1.3. Diagnosekriterien der Cyclovoltammetrie
Die Cyclovoltammetrie wird häufig verwendet, um Elektrodenprozesse zu unter-
suchen. Unter anderem ist es mithilfe der Cyclovoltammetrie möglich die Kinetik
der elektrochemischen Reaktionen zu analysieren. Dazu werden die sogenannten
Diagnosekriterien angewendet, welche charakteristische Werte für bestimmte Reak-
tionsmechanismen aufweisen, die Berechnung relevanter Parameter zulassen oder
die Bestimmung der Reversibilität erlauben [110]. Zu den Kriterien zählen:
• die Differenz der Peakpotentiale Eh-Er (∆Ep) zwischen Hin- und Rücklauf,
• die Verschiebung der Peakpotentiale in Abhängigkeit von der Scan-Rate,
• die Abhängigkeit des Peakstroms ih zu der Wurzel der Scan-Rate und
• das Verhältnis der beiden Peakströme ih/ir zueinander.
3.2. Grundlagen der Chronoamperometrie
Bei der Chronoamperometrie (CA) wird der Strom als Funktion der Zeit bei
einem festgelegten Potential aufgezeichnet (Abb. 3.4). Diese Relaxationsmethode
zählt zu den potentiostatischen Messmethoden. Zur Durchführung wird anfangs
ein Potential angelegt, bei dem keine elektrochemischen Reaktionen stattfinden. Zu
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einem definierten Zeitpunkt t = 0 wird das Potential durch einen Potentialsprung
auf einen Wert verändert, bei dem die Oxidation oder Reduktion der vorliegen-
den Substanz erwartet wird bzw. untersucht werden soll. Der Strom nimmt dabei
mit der Zeit ab, der Zusammenhang wird durch die Cottrell-Gleichung von






In der Gleichung bezeichnet z die Anzahl der ausgetauschten Elektronen, F die
Faraday-Konstante, A die Elektrodenfläche, D den Diffusionskoeffizienten und
c die Bulkkonzentration.
(a) (b)
Abbildung 3.4. (a) Anregungsverhalten während einer chronoamperometrischen Mes-
sung und (b) resultierende Stromantwort.
3.3. Grundlagen der Elektrochemischen
Impedanzspektroskopie
Die elektrochemische Impedanzspektroskopie (EIS) ist ein zerstörungsfreies elek-
trisches Messverfahren und bietet die Möglichkeit durch das Anlegen einer sinusför-
migen elektrochemischen Störung die Impedanz von verschiedenen Prozessen auf-
zunehmen, um diese zu charakterisieren. Die Impedanz ist analog zum Ohm’schen
Widerstand ein Maß für die Fähigkeit einem Stromfluss zu widerstehen und wird
auch als Wechselstromwiderstand bezeichnet. Bei dieser Technik wird eine geringe
Wechselstromamplitude (AC) auf ein konstantes Gleichstromsignal (DC) gelegt.
Das sinusförmige Anregungssignal resultiert bei einem linearen System in eine si-
nusförmige Stromantwort, wobei diese in der Phase verschoben ist (Abb. 3.5).
E(t) = E0sin(ωt) (3.2)
I(t) = I0sin(ωt+ φ) (3.3)
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Abbildung 3.5. Auftretende Phasenverschiebung infolge der Anregung eines Gleich-
stromsignals.
Es muss eine ausreichend kleine Amplitude (1 – 10mV) gewählt werden, so dass die
resultierende Lissajous-Figur ein pseudolineares Verhalten aufweist (Abb. 3.6).









Die Auftragung der logarithmierten Frequenz gegen die Impedanz Z0 bzw.
die Phasenverschiebung φ ergibt die Bode-Darstellung. Mit Hilfe der Euler-
Beziehung kann eine Umrechnung in eine komplexe Form durchgeführt werden.
Z(ω) = Z0 exp(iφ) = Z0 (cos(φ) + i sin(φ)) (3.5)




Die elektrochemischen Messungen werden mit dem in Abbildung 3.7 illustrier-
ten Drei-Elektroden-Setup durchgeführt. An der Arbeitselektrode (AE) finden die
zu untersuchenden Prozesse statt. Zwischen der Arbeitselektrode und der Refe-
renzelektrode (RE) wird die Sollspannung angelegt. Die Spannung verändert sich
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Abbildung 3.6. Entstehung des pseudolinearen Verhaltens bei der Wahl einer hinreichen
kleinen Wechselstromamplitude.
Abbildung 3.7. Aufbau des Dreielektroden-Setups, bestehend aus der Messzelle (hier
PTFE-Zelle), den drei Elektroden (AE, CE, RE), dem Temperatursensor
und dem Gaszufluss, für die elektrochemischen Messungen.
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wenn an der Arbeitselektrode eine elektrochemische Reaktion stattfindet. Die Re-
gulierung des geforderten Potentials wird durch einen elektrischen Stromfluss von
der Gegenelektrode (CE) zur Arbeitselektrode gewährleistet. Die stromlose Verbin-
dung zwischen der Referenz- und Arbeitselektrode ermöglicht die kontinuierliche
Einhaltung des vorgegebenen Potentials.
Als Arbeitselektrode fungiert in dieser Arbeit eine rotierende Scheibenelektrode
(RDE). Diese besteht aus einer kreisförmigen Scheibe, welche in ein isolierendes
Material eingebettet ist. Die Elektrode ist mit einem Elektromotor, der die genaue
Einstellung der Rotationsgeschwindigkeit erlaubt, verbunden. Im Allgemeinen be-
steht die Arbeitselektrode aus einem Edelmetall oder Glaskohlenstoff und kann bei
Bedarf mit einer Katalysatortinte beschichtet werden. Im Rahmen dieser Arbeit
wird hauptsächlich eine Platin-RDE verwendet. Für einige Untersuchungen wird
auch eine beschichtete Glaskohlenstoffelektrode eingesetzt. Die Beschichtung der
RDE erfolgt mittels Auftragung einer Katalysatortinte.
Die Tinte wird nach der von Gonzáles-Cobos et al. beschriebenen Herstel-
lung vorbereitet [111]. Dazu wird das Katalysatorpulver, in dieser Arbeit bestehend
aus kohlenstoffgeträgertem Platin (Pt/C), in Wasser und Isopropanol gelöst. Zu
der Lösung wird eine definierte Menge an Ionomerlösung zugegeben. In dieser Ar-
beit wird neben einer alkalischen Ionomerlösung (AS-4) auch Nafion verwendet,
wobei das AS-4 Ionomer als Extraschicht nach der Exsikkation auf die Tinte aufge-
tragen und nicht zu der Tinte beigemischt wird. Die detaillierte Zusammensetzung
der Katalysatortinte ist in Anhang D aufgeführt. Zur vollständigen Auflösung des
Katalysatorpulvers wird die Tinte in einem Ultraschallbad homogenisiert.
Vor dem Aufbringen der Katalysatortinte auf die RDE wird diese mit einer Alu-
miniumlösung poliert, in einer Aceton/Wassermischung im Ultraschallbad gereinigt
und mit hochreinem Wasser abgespült. Ein Tropfen mit definiertem Volumen wird
auf die gereinigte Elektrodenoberfläche aufgetragen. Die Exsikkation der Kataly-
satortinte wird bei einer konstanten Rotation von 700 rpm durchgeführt. Neben
einem beschleunigten Trocknungsprozess entsteht auf diese Art eine wohldefinier-
te, homogene Katalysatorverteilung [112].
Als Gegenelektrode dient ein gewickelter Platindraht, der eine möglichst große
Oberfläche bietet, um die Stromdichte der elektrochemischen Reaktion an der Ge-
genelektrode auf ein Minimum zu reduzieren damit diese einen vernachlässigbaren
Anteil liefert. Die Referenzelektrode in dieser Arbeit ist eine reversible Wasserstoff-
elektrode (RHE). Diese ist pH-Wert unabhängig und kann direkt in die Messlösung
eingetaucht werden. Die Angaben aller Potentiale innerhalb dieser Arbeit beziehen
sich, wenn nicht anders angegeben, auf die reversible Wasserstoffelektrode. Die
Regelung des Elektrodenpotentials wird durch einen Potentiostaten, der mit den
drei Elektroden verbunden ist, ermöglicht.
Als Messzelle wird entweder eine Borosilikatglas- oder PTFE-Zelle genutzt. Die
Elektrolytlösung wird direkt vor der Messung hergestellt, um mögliche Kontaminie-
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rungen durch die Lagerung zu minimieren. Das Gesamtvolumen der Reaktionslö-
sung (Elektrolyt + Methanollösung) beträgt 150mL. Wenn nicht anders beschrie-
ben, werden die Experimente bei 20 ◦C (293 K) und unter N2-Gasstrom gemessen.
Die RDE wird vor der eigentlichen Messung elektrochemisch gereinigt. Dazu wird
ein CV von 100 Zyklen mit einer Vorschubgeschwindigkeit von 200mV s−1 zwischen
0,0 und 1,2 V gefahren. Daran schließt direkt die Messung der elektrochemischen
Oberfläche an (10 Zyklen mit 50mV s−1). Im Anschluss findet die jeweilige elek-
trochemische Messung statt. Die genauen Einstellungen werden in den jeweiligen
Kapiteln zusammengefasst.
3.4.2. Prinzip der Rotierenden Scheibenelektrode
Die Nutzung einer rotierenden Scheibenelektrode (RDE) ermöglicht unter der
Erfüllung bestimmter Voraussetzungen den Erhalt vieler Informationen über Elek-
trodenkinetiken. Die Hauptbedingungen an das System sind ein stabiler, stationärer
Strom, sowie die Abwesenheit von Diffusionshemmungen. Der Aufbau einer RDE
sowie das Funktionsprinzip des Elektrolytflusses entlang der Elektrodenoberfläche
sind in Abbildung 3.8 illustriert. Die Theorie des Massentransports an einer RDE
stammt von Benjamin Levich [113]. Die Rotation der Elektrode erzeugt einen
Sog, der den Elektrolyten ansaugt und einen kontrollierten Materialfluss aus der
Bulklösung hin zur Elektrodenoberfläche bewirkt. Dabei entsteht ein stationäres
Konzentrationsprofil vor der Elektrode. An der Oberfläche angekommen, strömt der
Elektrolyt aufgrund der vorliegenden Zentrifugalkraft laminar über die Elektrodeno-
berfläche. Die elektrodennahe Lösungsschicht dreht sich dabei mit der Elektrode
mit, so dass diese relativ von der Oberfläche aus betrachtet stagniert. Diese Schicht
wird als hydrodynamische Grenzschicht bezeichnet. Ihre Dicke ist abhängig von der
kinematischen Viskosität (ν) und der Rotationsgeschwindigkeit der Elektrode (ω):






Der Massentransport aus der Lösung in diese Schicht erfolgt durch Konvektion
bedingt durch die Bewegung der rotierenden Elektrode. Innerhalb der stagnieren-
den Schicht nimmt der Anteil der Konvektion mit zunehmender Nähe zur Elektro-
denoberfläche ab, während die Diffusion zunimmt. Die Diffusion dominiert somit
die Bewegung eines Teilchens auf die Elektrodenoberfläche. Die dabei durchquerte
dünne Lösungsschicht ist die Nernst-Diffusionsschicht mit der Dicke δN, welche
zusätzlich zu der kinematischen Viskosität und Rotation auch den Diffusionskoef-
fizienten (D) einbezieht.
δN = 1, 61 ω−1/2 ν1/6 D1/3 (3.7)
Eine wässrige Lösung weist meist Diffusionkoeffizienten im Bereich 10−5 cm2 s−1
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Abbildung 3.8. Schematische Darstellung einer rotierenden Scheibenelektrode (RDE)
in der Aufsicht sowie einer seitlichen Perspektive und der Verlauf der
erzwungenen Strömung.
auf. Mit Werten in dieser Größenordnung ergibt sich, dass die Diffusionsschicht 20
mal dünner ist als die stagnierende Schicht.
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Neben elektrochemischen Messungen werden auch verschiedenen analytische
Messungen durchgeführt. Die theoretischen Grundlagen dieser Messmethoden so-
wie die Beschreibung der verwendeten Messaufbauten werden in diesem Kapitel
beschrieben. Die Aufzeichnung der verwendeten Chemikalien sowie der Geräte be-
finden sich in Anhang C. Bei allen Messungen handelt es sich um Mehrfachbestim-
mungen.
4.1. Nash-Methode zur Formaldehydbestimmung
Die Nash-Methode dient zum Nachweis von Formaldehyd, vornehmlich in biolo-
gischen Proben, und kombiniert die Umwandlung von Formaldehyd in eine fluores-
zensaktive Spezies und deren Detektion mittels Fluoreszenzspektroskopie. Das in
einer Probe vorliegende Formaldehyd kondensiert mit Acetylaceton in Anwesenheit
eines Ammoniumacetatpuffers nach der Hantzsch-Reaktion zu 3,5-Diacetyl-1,4-
dihydrolutidin (DDL) (Abb. 4.1). DDL kann aufgrund von Absorptionsbanden so-
wohl durch Kolorimetrie als auch Fluorimetrie nachgewiesen und bestimmt werden.
Die Methode ist nach Nash benannt, die 1953 zuerst eine DDL-Bande bei 412 nm
durch kolometrische Detektion nachweisen konnte [114]. 10 Jahre später entdeckte
Belman bei 510 nm die Fluoreszenz von DDL und führte erste Fluoreszenzmessun-
gen zur Detektion von DDL durch [115]. Aus der Bande des Fluoreszenzspektrums
wird die Peakfläche berechnet und die zugehörige Formaldehydkonzentration über
eine Kalibriergerade identifiziert.
Das Nash-Reagenz setzt sich zusammen aus 0,02M Acetylaceton, 0,05M Essig-
säure und 2,0M Ammoniumacetat (Vorschrift siehe Anhang D). Die Proben wer-
den während der elektrochemischen Messung aus der Lösung entnommen. Für
Abbildung 4.1. Reaktionsmechanismus von Formaldehyd mit dem Nash-Reagenz zu
DDL nach der Hantzsch-Reaktion.
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Abbildung 4.2. Energiezustände (Grundzustand und angeregter Zustand) innerhalb ei-
nes Moleküls.
diese Untersuchung wird ein geringeres Reaktionsvolumen von 15mL verwendet,
um eine möglichst hohe Konzentration an Formaldehyd in der Bulklösung zu erlan-
gen. Jede Probe hat ein Volumen von 300µL und wird mit 600µL Nash-Lösung
versetzt. 250µL der DDL-haltigen Lösung werden in die Fluoreszenzküvette inji-
ziert und vermessen. Die Aufnahme der Spektren erfolgt bei 400V und 20 nm.
Zur Bestimmung der DDL Konzentration wird die resultierende Bande bei 510 nm
ausgewertet. Diese entspricht der Fluoreszenzbande des Diacetyldihydrolutidins. Es
ist anzumerken, dass die mithilfe der Nash-Methode ermittelte Konzentration an
Formaldehyd ausschließlich der Menge aus der Bulklösung entspricht und nicht die
gesamte produzierte Menge an Formaldehyd darstellt. Formaldehyd als adsorbierte
Spezies wird mit dieser Methode nicht detektiert.
4.2. Fourier-Transformations-Infrarot-Spektroskopie
Bei der IR-Spektroskopie, einer zerstörungsfreien Analysemethode von Mole-
külstrukturen, wird die Interaktion zwischen elektromagnetischer Energie aus dem
Infrarotbereich und Materie untersucht. Die IR-Strahlung liegt energetisch betrach-
tet im Bereich der Schwingungsniveaus von Molekülverbindungen. Eine Absorption
von charakteristischen Energien führt zu einer Schwingungsanregung der Bindung
(Abb. 4.2). Ein Molekül ist IR-aktiv, d.h. es findet eine Wechselwirkung zwischen
Strahlung und Molekül statt, wenn das Molekül ein veränderbares oder induzier-
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Abbildung 4.3. Übersicht der möglichen Valenz- und Deformationsschwingungen von
Bindungen.
bares Dipolmoment aufweist. Die auftretenden Schwingungen werden in Valenz-
und Deformationsschwingungen (Abb. 4.3) unterteilt.
Der Aufbau eines FTIR-Spektrometers ist in Abbildung 4.4 dargestellt. Im Mi-
chelson-Interferometer wird einfallendes Licht am Strahlenteiler in zwei Teile
aufgeteilt, die im Idealfall die gleichen Intensität aufweisen. Ein Teil wird hin zu
einem feststehenden Spiegel reflektiert (Referenzarm) und der andere Teil fällt
auf einen beweglichen Spiegel (Messarm). An beiden Spiegeln wird das jeweili-
ge Lichtbündel wieder zurück zum Strahlenteiler reflektiert und dort wiederver-
einigt. Anschließend gelangt der Strahl zum Detektor. Aufgrund der beweglichen
Eigenschaft des einen Spiegels lassen sich unterschiedliche Interferenzen herstel-
len. Ist der Abstand der beiden Spiegel zum Strahlenteiler gleich groß, so wird
die Strahlung maximal verstärkt und eine konstruktive Interferenz tritt auf. Durch
die Verschiebung des Spiegels ändert sich die Wegdifferenz und somit auch der
Gangunterschied. Unterschiedlich starke destruktive Interferenzen treten daraufhin
ein. Bei der Messung wird die Position des Spiegels kontinuierlich geändert und
der Detektor registriert die unterschiedlich interferierende Strahlung. Das resul-
tierende Interferogramm (Zeitdomäne) wird durch Fourier-Transformation in die
Frequenzdomäne übertragen und als Resultat ergibt sich das Spektrum.
Für die Oberflächenuntersuchung mittels FTIR-Spektroskopie existieren ver-
schiedene Messtechniken. Im Rahmen dieser Arbeit wird die ATR-SEIRAS (engl.
attenuated total reflexion surface enhanced infrared reflection absorption spec-
troscopy) verwendet (Abb. 4.5). Die Messzelle besitzt eine Kretschmann-
Konfiguration, wobei ein Siliziumprisma mit einem dünnen Metallfilm, welcher als
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Abbildung 4.4. Schematischer Aufbau eines FTIR-Spektrometers.
Abbildung 4.5. Der IR-Strahlengang durch das Siliziumprisma zu der Katalysatorober-
fläche.
Arbeitselektrode wirkt, beschichtet und mit der Messlösung in Kontakt gebracht
wird. Der IR-Strahl wird wie in Abbildung 4.5 gezeigt von unten durch das Silizi-
umprisma auf die Metallfläche geleitet. Die Strahlung interagiert mit den auf der
Oberfläche vorliegenden Spezies und wird anschließend zum Detektor geleitet.
Für die Aufnahme der in situ ATR-SEIRAS-Spektren wird ein FTIR-
Spektrometer eingesetzt und bei einer spektralen Auslösung von 4 cm−1 gear-
beitet. Die erhaltenen Spektren werden in Absorptionseinheiten gezeigt, die als
−log(I/I0) definiert sind, wobei I und I0 die spektralen Intensitäten des Strahls
beim Messpotential bzw. beim Referenzpotential sind (200 Scans pro Spektrum).
Als Referenzspektrum wird eine Aufnahme bei 0,0 V verwendet. Die Signaloptimie-
rung erfolgt manuell durch die Verschiebung der Prismaposition. Die Reduzierung
der Feuchtigkeit in der Kammer wird durch die Aufnahme eines Einstrahlspektrums
kontrolliert. Die verwendete Messzelle besitzt eine Kretschmann-Konfiguration
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Abbildung 4.6. Aufbau des Messsystems für die FTIR-Untersuchung, bestehend aus der
Kretschman-Messzelle und den drei Elektroden (AE, CE, RE). Bei
Bedarf kann ein Gasfluss angelegt oder die Zelle temperiert werden.
(Abbildung 4.6) und wird vor jeder Messung 24 h in einem Säurebad (Piranhasäure)
gereinigt.
Das Siliziumprisma wird mit einem Platinfilm beschichtet, der als Katalysator
und Arbeitselektrode dient. Der Herstellungsvorgang des Platinfilms wird im Detail
in Anhang D beschrieben. Als Ausgangssubstanz wird Platin(II)-chlorid eingesetzt
und nach der Umwandlung in die Precursorlösung auf das Prisma aufgetragen.
Nach der Filmbildung wird das Prisma in die Messzelle eingebaut. Als Gegenelek-
trode wird ein Platindrahtgeflecht verwendet und eine Silber/Silberchloridelektrode
dient als Referenzelektrode. Die Lösung kann nach Bedarf mit einem Ar-Gasstrom
versetzt werden. Die Regulierung des Potentials der Arbeitselektrode erfolgt mit
einem Potentiostaten.
Die Aufnahme der Spektren erfolgt parallel zu der elektrochemischen Messung.
Ein einzelnes Spektrum repräsentiert dabei das durchschnittliche Signal, das für







5 | Einfluss möglicher Störfaktoren auf
die Systemstabilität1
Allgemein können verschiedene Anforderungen an experimentelle Untersuchun-
gen formuliert werden, um die Qualität der Messergebnisse sicherzustellen. Die
erzielten Ergebnisse müssen zuverlässig und stabil sein, um bei Wiederholung der
Messung eine genügend hohe Reproduzierbarkeit zu garantieren. Diese Bedingun-
gen richten sich sowohl an das Messinstrument als auch an die durchführende
Person. Zusätzlich muss ein gewisser Grad an Gültigkeit vorliegen. Dies bedeu-
tet, dass garantiert und geprüft werde muss, dass die Apparatur die Messwerte
aufnimmt, die gemessen werden sollen.
Jede Messung wird von verschiedenen Fehlern begleitet. Diese werden in sta-
tistische und systematische Fehler unterteilt. Statistische Fehler wirken sich auf
die Präzision der Messung aus. In erster Linie wird dadurch die Reproduzierbar-
keit beeinflusst. Diese Art von Fehler ist unvermeidbar und kann nicht umgangen
werden. Allerdings ist es möglich deren Beitrag durch die Aufnahme von Wiederho-
lungsmessungen zu minimieren. Systematische Fehler bezeichnen alle vermeidbaren
Fehler, die einen Einfluss auf die Richtigkeit des Messergebnisses haben. Sie de-
finieren sich als die Abweichungen, die zwischen dem Messwert und dem wahren
Wert entstehen. So können z.B. Nebenreaktionen zu Veränderungen der Resulta-
te führen. Mehrfachmessungen haben auf diese Art von Fehler keinen positiven
Effekt, sie können nur durch Vergleichsmessungen aufgedeckt werden.
Die Untersuchung von elektrochemischen Reaktionen für die Evaluierung der
Kinetik verlangt eine hohe Messqualität, um sicherzustellen, dass die erhaltenen
Daten ausschließlich auf die zu untersuchenden Prozesse zurückzuführen sind. Um
den Einfluss möglicher störender Faktoren zu eliminieren oder zumindest den Ein-
fluss dieser Fehlerquellen zu minimieren, werden in diesem Kapitel Ergebnisse ge-
zeigt, die auf der Untersuchung der Stabilität einzelner Komponenten des Systems
beruhen.
1Teile dieses Kapitels wurden vorab veröffentlicht: Haisch, T.; Kubannek, F.; Baranton, S.;
Coutanceau, C.; Krewer, U., Electrochim. Acta, 2019, 295, 278–285.
KAPITEL 5. EINFLUSS MÖGLICHER STÖRFAKTOREN AUF DIE
SYSTEMSTABILITÄT
(a) (b)
Abbildung 5.1. Cyclovoltammogramme (200 Zyklen) einer (a) alkalischen 1 M NaOH
und (b) sauren 1 M H2SO4-Lösung. Pt/C-RDE, T = 293 K, frot =
0 rpm, ν = 100 mV s-1 (a) bzw. 200 mV s-1 (b).
5.1. Degradation von Katalysatorbestandteilen
5.1.1. Kohlenstoffgeträgerte Platinpartikel
Gerade im Bereich der Grundlagenforschung hinsichtlich der alkalischen Direkt-
methanolbrennstoffzelle wird vorwiegend Platin als Katalysator eingesetzt. Neben
polykristallinem Platin sind bislang auch verschiedene Einkristalle des Platins unter-
sucht worden. Für den endgültigen Einsatz in einer Brennstoffzelle sollte der Kataly-
sator ein geeignetes Oberflächen-zu-Volumen-Verhältnis aufweisen. Dies bedeutet,
dass eine möglichst hohe Oberfläche bei einem geringstmöglichem Volumen ideal
ist. Diese Charaktereigenschaft wird von Nanopartikeln erfüllt, welche auf einem
Trägermaterial aufgebracht werden. Ein oft verwendeter platinbasierter Katalysa-
tor besteht aus Platinnanopartikeln, welche auf Kohlenstoff geträgert vorliegen. Die
Hauptanforderung an einen Katalysator ist neben einer hohen Katalysatoraktivität
auch eine hinreichende Stabilität. Im Folgenden werden die Ergebnisse von Stabili-
tätsuntersuchungen an einem Pt/C-Katalysator wiedergegeben, um dessen Einfluss
und Tauglichkeit als Katalysatormaterial für die alkalische MOR zu analysieren.
Zu Beginn der Messreihe wird der reine Elektrolyt in Kombination mit dem
Pt/C-Katalysator getestet. Dazu werden CV-Kurven von Lösungen mit je 1 M
Elektrolytkonzentration aufgenommen. Zu Zwecken der Vergleichbarkeit wird die
Messung sowohl in einem alkalischen sowie in einem sauren Elektrolyten durchge-
führt. Dazu werden je 200 Zyklen aufgezeichnet. Die Resultate der CV-Messungen
sind in Abbildung 5.1 aufgeführt. Die anfängliche Steigung der Katalysatoraktivi-
tät im alkalischen Medium (Abb. 5.1a) ist auf den Reinigungseffekt der Kataly-
satoroberfläche durch das Zyklieren zurückzuführen, da bei dieser Messreihe keine
separate elektrochemische Reinigung der eigentlichen Messung vorgeschaltet wird.
Die darauf folgende Abnahme verläuft über die restliche Messzeit. Im Sauren ver-
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Abbildung 5.2. Auftragung der ECSA-Werte einer alkalischen (1 M NaOH) und sauren
(1 M H2SO4) Lösung gegen die Zyklenzahl. Werte sind auf Basis der
CV-Kurven aus Abbildung 5.1 berechnet. Pt/C-RDE, T = 293 K.
ringert sich nur einer der drei Wasserstoffpeaks (I), sowohl im Hin- wie auch im
Rücklauf, während der mittlere Peak (II) zunimmt und der dritte Peak (III) un-
verändert während der Gesamtzeit vorliegt. Die Abnahme der Stromdichte ist bei
der sauren Lösung also strukturspezifisch. Die genaue Zuteilung der Peaks zu den
ablaufenden Prozessen ist in Kapitel 3.1.1 zu finden.
Die Analyse der aktiven elektrochemischen Katalysatoroberfläche (ECSA) stellt
einen einfachen Weg dar die Qualität eines Katalysators zu definieren. Die ECSA
lässt sich folgendermaßen bestimmen: Die Integralfläche der 3 Wasserstoffpeaks
wird um die Stromdichte der Doppelschichtladung subtrahiert. Es wird nur die Flä-
che des Hinlaufes berücksichtigt, da sich im Rücklauf die Wasserstoffadsorption mit
der Wasserstoffentwicklung überlagern kann. Die korrigierte Integralfläche (Hupd)
wird durch die Scan-Rate dividiert. Daraus ergibt sich die Ladung, die aufgrund
der Desorption der Wasserstoffatome auftritt. Diese wird durch einen Wert von
210 µC (QH,0) dividiert, dieser Wert entspricht der Ladung einer monomolekularen
Platinschicht [116].
ECSA = QH,upd −Qdl
QH,0
(5.1)
Für die in Abbildung 5.1 dargestellten CV-Kurven werden die ECSA-Werte der
aufeinander folgenden Zyklen berechnet. Die graphische Darstellung in Abhängig-
keit von der Zyklenzahl ist in Abbildung 5.2 gezeigt. Der Verlauf der ECSA folgt
bei dem alkalischen Elektrolyten einer linearen Abnahme. Die ECSA verringert
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Abbildung 5.3. Cyclovoltammogramm (1. und 50. Zyklus) einer 1,0 M NaOH-Lösung.
Pt-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm, ν = 50 mV s-1.
sich dabei im Durchschnitt um ca. 1 m2 g-1 pro 10 Zyklen. Die aktive Kataly-
satoroberfläche in Schwefelsäure verbleibt weitestgehend konstant über die ersten
100 Zyklen und verliert anschließend eine geringe Menge über die restlichen 100
detektierten Zyklen. Um zu validieren, dass die Verringerung der ECSA durch Ka-
talysatordegradation und nicht aufgrund von chemischen oder elektrochemischen
Prozessen unabhängig vom Katalysator resultiert, wird die Stabilitätsuntersuchung
mit einer polykristallinen Platinelektrode als Katalysator wiederholt (Abb. 5.3). Es
zeigt sich, dass innerhalb von 50 Zyklen keinerlei Veränderungen auftreten, die auf-
genommene Stromdichte ist über den gesamten Potential- und Zeitraum konstant.
Daraus wird ersichtlich, dass die beim Pt/C-Katalysator auftretende Degradation
der Stromdichte auf eben dessen Degradation zurückzuführen ist.
In der Literatur finden sich verschiedene Studien zu Stabilitätsanalysen von
Pt/C-Katalysatoren, hauptsächlich in sauren Elektrolyten. Allgemein werden 5
verschiedene Degradationsmechanismen klassifiziert [117]. Diese sind schematisch
in Abbildung 5.4 dargestellt. Die Platinpartikel können sich durch Migration auf
der Oberfläche bewegen. Dabei befolgen sie dem Random Walk, einer Art
zufälliger Zitterbewegung, welche analog der Brown’schen Molekularbewegung
temperaturabhängig ist. Durch die Migration kann es zu einem Zusammentref-
fen der Partikel und daraus resultierender Koagulation und Koaleszenz kommen
(Smoluchowski-Reifung). Auf diese Art wird die aktive Oberfläche der Parti-
kel stark verringert. Eine weitere Reifung, die auftreten kann, ist die Ostwald-
Reifung. Diese beschreibt die Vergrößerung von Partikeln durch das Auflösen klei-
nerer Partikel. Dieser Effekt beruht auf unterschiedlichen Grenzflächenenergien in
Abhängigkeit von der Oberflächenkrümmung. Eine starke Oberflächenkrümmung
(kleine Partikel) resultiert in einem effektiv betrachtet höherem Dampfdruck und
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Abbildung 5.4. Mögliche Degradationsprozesse eines kohlenstoffgeträgerten Platinka-
talysators. Es sind die Platinablösung (rot), die Abtragung von Kohlen-
stoffpartikeln durch Korrosion (gelb), die Platinauflösung und mögliche
folgende Diffusion (blau), die Ostwald-Reifung (pink) und die Smo-
luchowski-Reifung (grün) abgebildet.
erhöht somit die Wahrscheinlichkeit der Auflösung kleiner Partikel zu Gunsten von
Größeren. Weiterer Metallverlust kann durch die Ablösung von Platinpartikeln oder
durch Korrosion des Trägermaterials, und damit verbundenem Kontaktverlust der
darauf befindlichen Nanopartikel, auftreten. Auch die Auflösung von Platinparti-
keln zählt zu den möglichen Degradationsmechanismen. Dabei bilden sich positiv
geladene Platinionen, welche in die Lösung übergehen. Aus der Lösung können sich
diese Ionen wieder auf die Kohlenstoffstruktur ablagern oder sie diffundieren weiter
in die Lösung hinein und fungieren im Weiteren nicht mehr als aktive Zentren.
Die Degradation im Sauren ist intensiv erforscht worden [118–120]. Das Ver-
halten unter alkalischen Bedingungen ist bislang in ersten Studien untersucht wor-
den [121–124]. Es zeigt sich, dass der Verlust an aktiver Oberfläche im Alkalischen
signifikant höher ist, als in saurer Umgebung, was durch die vorliegenden Messun-
gen bestätigt wird. Die Untersuchungen von Zadick et al. zeigen, dass der ECSA
Verlust im Alkalischen bei etwa 57 % liegt, während im Sauren nur 22 % (H2SO4)
bzw. 17 % (HClO4) gefunden werden [123]. Ähnliche Tendenzen ergeben sich auch
bei den Ergebnissen aus dieser Arbeit, die ECSA Verringerung innerhalb von 200
Zyklen bei Verwendung einer 1 M H2SO4 Lösung beträgt knapp 8 %, wohingegen
die ECSA bei Verwendung von 1 M NaOH um 32 % absinkt.
Hinsichtlich der Degradationsmechanismen ist noch nicht explizit aufgeklärt,
welche im Alkalischen ablaufen. Das unterschiedliche Verhalten der Elektrolyte
deutet jedoch daraufhin, dass durch den alkalischen Elektrolyten ein Degradati-
onsmechanismus katalysiert wird. Der Vergleich von Mikroskopaufnahmen vor und
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(a) Vor der CV-Messung (b) Nach der CV-Messung
Abbildung 5.5. Mikroskopische Aufnahmen einer Pt/C-Katalysatoroberfläche auf ei-
ner RDE. a) Die Katalysatoroberfläche vor einer CV-Messung. b) Die
Katalysatoroberfläche nach dem Durchlaufen einer CV-Messung (1 M
NaOH, 50 Zyklen, 0 - 1,2 V vs. RHE, T = 293 K, frot = 0 rpm, ν =
200 mV s1-. Maßstabszahl des Objektives: 20x.
nach einer dynamischen CV-Messung mit einer 1 M NaOH-Lösung zeigt die Koh-
lenstoffoberfläche des Katalysators (Abb. 5.5). Vor der Messung besteht die Ober-
fläche aus einer flächendeckenden Schichtstruktur mit sich überlagernden Kohlen-
stoffschichten, die lokal einige kleine Löcher in der Oberfläche erkennen lassen.
Nach der Messung ist die Struktur der Oberfläche verändert und weniger einheit-
lich. Es sind deutlich Einkerbungen zu erkennen. Dies zeigt, dass zumindest ein Teil
der Degradation auf die Veränderung des Trägermaterials zurückzuführen ist. Un-
tersuchungen von Chatenet et al. unterstützen diese Annahme, sie vermuten,
dass eine lokale Kohlenstoffoxidation zu einer Kohlenstoffabtragung führt [121].
Zadick et al. haben ihrerseits gezeigt, dass nicht nur die Korrosion von Kohlen-
stoff verantwortlich ist, sondern auch die Bildung von Carbonaten. Schon in einer
einfachen alkalischen Elektrolytlösung auch ohne organische Moleküle wie Metha-
nol, treten Carbonate auf, da die kohlenstoffhaltige Trägersubstanz im Alkalischen
zu CO2 reagieren kann. Unter den stark alkalischen Bedingungen entstehen aus
dem CO2 anschließend direkt Carbonationen. Die Carbonate können in Kontakt
mit dem vorliegenden Metallkation ausfallen und die Platinpartikel destabilisieren.
Diese Annahme wird durch die Untersuchung gestützt, dass eine geringe Löslichkeit
des Metallcarbonats mit einem hohen ECSA Verlust korreliert [123, 124].
5.2. Auswirkung von Glaskorrosion
Einer der Vorteile bei der Verwendung eines alkalischen Elektrolyten im Vergleich
zu einem Sauren ist eine verbesserte Stabilität möglicher Katalysatormaterialien
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aufgrund geringerer Metallkorrosion. Jedoch bezieht sich diese erhöhte Korrosions-
stabilität nicht auf alle Materialien des Systems. So wird Glas von einer alkalischen
Lösung deutlich stärker angegriffen als im Sauren und es treten Ätzungen des Gla-
ses auf [125, 126]. Dabei können Ionen aus der Glasstruktur herausgelöst werden.
Mayrhofer et al. haben Untersuchungen hinsichtlich der Auswirkungen dieser
Ionen auf elektrochemische Messdaten durchgeführt [127, 128]. Dabei stellten sie
fest, dass neben Blei vor allem Silikate einen starken Einfluss auf die Wasser-
stoffoxidation (HOR) und die Sauerstoffreduktion (ORR) haben. Die Zugabe von
Borosilikatglas zu einer alkalischen Elektrolytlösung (0,1 M KOH) in einer Tef-
lonzelle hebt den Siliziumgehalt innerhalb von 2 h um einen Faktor von 20. Die
Auswirkungen der Ionen weisen zwar einen reversiblen Charakter auf, wenn das
System einen potentiodynamischen Zyklus abläuft, jedoch wird der Einfluss bei
potentiostatischen Messungen nicht einfach zu ignorieren sein.
Innerhalb einer regulären Brennstoffzelle werden zwar keine Glasbestandteile ver-
baut, Versuche im Labormaßstab enthalten jedoch viele Glaskomponenten. Um
stabile und verlässliche Daten zu erhalten ist es unerlässlich, dass keine unbedach-
ten Auswirkungen von Glasionen auftreten. Ein Austausch aller Glaskomponenten
gegen inerte Materialien oder alternativ eine Vorbehandlung der Glasgeräte sind
mögliche Maßnahmen. Bislang ist nur der Einfluss der Glasionen auf die HOR und
ORR untersucht worden. Im folgenden Abschnitt werden verschiedene Messzellen
hinsichtlich der Glaskorrosion untersucht, um systematische Fehler ausgehend vom
Zellsystem möglichst zu eliminieren, wobei der Fokus auf Einflüsse der Ionen auf
die alkalische Methanoloxidation (MOR) gelegt wird.
Die Untersuchung der Auswirkung einer möglichen Glaskorrosion auf die alka-
lische MOR erfolgt in zwei verschiedenen Zelltypen, einer Glas- und einer PTFE-
Zelle, sowie in der Glaszelle, welche vorbehandelt worden ist. In der Literatur finden
sich Vorschriften, dass eine Säurebehandlung des Glases gegen den Ionenaustrag
wirkt [129, 130]. Auf Basis der gefundenen Prozeduren wird folgende Reinigung
der Glaszelle der elektrochemischen Messung vorgeschaltet. Die Glaszelle wird mit
konzentrierter Kaliumpermanganatlösung gefüllt. Anschließend darf die Lösung für
ca. 12 h ruhen. Nach einer gründlichen Reinigung mit Reinstwasser wird die Glas-
zelle mit verdünnter Schwefelsäure versetzt, bevor sie für 2 h mit heißem Wasser
gekocht wird.
In einer ersten Messreihe werden potentiostatische Messungen durchgeführt. Da-
zu werden Chronoamperogramme einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung bei
einem Potential von 0,7 V vs. RHE über einen Zeitraum von 1 h aufgenommen
(Abb. 5.6). Das Potential wird so gewählt, dass es im Potentialbereich der MOR
liegt und somit direkte Informationen über den Einfluss der Glasionen auf die MOR
bietet. Die CA-Messungen werden sowohl in der PTFE-Zelle als auch in der Glas-
zelle, vorbehandelt und unbehandelt, durchgeführt, um zusätzlich den Effekt der
Vorbehandlung zu untersuchen. Der Startwert der Stromdichte für die Messung
in der Glaszelle liegt mit 0,58 mA cm-2 deutlich unter den 0,93 mA cm-2, die in
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Abbildung 5.6. Strom-Zeit Kurven einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung in
verschiedenen Zelltypen: Glaszelle, Glaszelle mit Vorbehandlung und
PTFE-Zelle. Pt/C-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm.
der vorbehandelten Glaszelle erreicht werden. Die PTFE-Zelle erzielt den höchsten
Wert für die Anfangsstromdichte. Sie liegt mit 1,24 mA cm-2 um einen Faktor 1,3
höher als der Wert der vorbehandelten Glaszelle und ist mehr als doppelt so hoch
wie das Ergebnis der unbehandelten Glaszelle.
Mit der Zeit nimmt die Stromdichte der alkalischen MOR unter potentiosta-
tischen Bedingungen ab. Dies gilt für jede der drei untersuchten Messzellen. Sie
unterscheiden sich jedoch in der Stärke der Abnahme. Absolut betrachtet ist die
Reduzierung der Stromdichte bei der PTFE-Zelle am Größten. Relativ gesehen er-
gibt sich dahingegen ein anderes Verhalten. Die Stromdichte fällt in der PTFE-Zelle
innerhalb der Messzeit von 3600 s um 46,0 % vom Anfangswert auf 0,67 mA cm-2.
Für die unbehandelte und vorbehandelte Glaszelle ergibt sich ein prozentualer Ver-
lust von 56,9 % (0,25 mA cm-2) bzw. 49,5 % (0,47 mA cm-2).
Die hauptsächliche Einflussnahme der Ionen auf die Effektivität des Katalysa-
tors liegt somit, aufgrund der stark voneinander abweichenden Startwerten der
Stromdichte, vor Beginn der Messung. Die Ionen werden schon direkt durch den
Kontakt mit dem alkalischen Elektrolyten ausgetragen und blockieren aktive Kata-
lysatorplätze. Im Verlauf der Messzeit tritt weiterhin Glaskorrosion auf, der Effekt
verringert sich jedoch mit der Zeit. Der Vergleich der unbehandelten mit der vor-
behandelten Glaszelle zeigt, dass durch die Reinigungsmaßnahmen Verbesserungen
erzielt werden. Nichtsdestotrotz treten auch bei der vorbehandelten Glaszelle Ionen
aus dem Material in die Lösung aus und beeinflussen die Messung.
Neben der Aufnahme von CA-Kurven werden auch CV-Kurven einer 0,5 M KOH
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Tabelle 5.1. Relative MOR-Aktivität eines Pt/C Katalysators in einer Glas- und PTFE-
Zelle.
CV Zyklennummer
Startwert 10. 100. 1000.
Glaszelle 100 % 104,0 % 74,5 % 0,1 %
PTFE-Zelle 100 % 104,3 % 75,3 % 0,1 %
+ 0,5 M MeOH-Lösung aufgenommen, um den Einfluss der Glaskorrosion auf dy-
namische Messungen der MOR zu untersuchen. Mayrhofer et al. beschreiben
die Auswirkungen der Glaskorrosion auf die HOR und die ORR als vollständig re-
versibel unter dynamischen Bedingungen. Insgesamt werden jeweils in der Glas-
und PTFE-Zelle 1000 Zyklen mit einer Scan-Rate von 100 mV s-1 an einer Pt/C
Elektrode aufgezeichnet. Tabelle 5.1 führt die relative Katalysatoraktivität bei ver-
schiedenen Zyklennummern auf. Die Aktivität nimmt bei beiden Messzellen im
gleichen Maße über die 1000 Zyklen ab. Auf der Grundlage, dass sich die bei-
den Systeme nur hinsichtlich des Zellmaterials unterscheiden, kann die Annahme
getroffen werden, dass die Verringerung der Aktivität nicht durch das Zellmate-
rial, sondern durch Degradation des Pt/C-Katalysators, bedingt ist. Es wird die
Annahme getroffen, dass die dynamischen Bedingungen nicht das Austreten der
Ionen verhindern, aber zumindest die Blockierung des Katalysators durch die Io-
nen reduziert. Die von Mayrhofer et al. gefundene Reversibilität kann durch
die vorliegenden Messungen bestätigt werden.
Auf Basis der Ergebnisse der elektrochemischen Messungen sollte möglichst auf
die Verwendung von glashaltigen Komponenten bei Untersuchungen unter alkali-
schen Bedingungen verzichtet werden. Auch bei dynamischen Messungen befinden
sich die Ionen in der Lösung und können Einflüsse zeigen, die bislang noch unbe-
kannt sind. Ist der Verzicht auf Glaskomponenten nicht möglich, ist eine gründliche
Vorbehandlung der Glasbestandteile des Setups unerlässlich.
5.3. Bestandteile des Elektrolyten
Der in dieser Arbeit verwendete Elektrolyt besteht aus einer wässrigen Lösung,
die eine definierte Menge an dissoziierten Kationen und Anionen enthält. Je nach
Art des gelösten Stoffs ergeben sich unterschiedliche Eigenschaften. Deren Aus-
wirkungen auf die elektrochemische Reaktion wird im Folgenden diskutiert. Neben
der wässrigen Lösung zählt auch die eingesetzte Ionomerlösung zum Elektrolyten.
Die Ionomerlösung wird dem porösen Katalysator beigemischt, um eine Haftung
zwischen den Partikeln und der Elektrodenoberfläche herzustellen und gleichzeitig
den ionischen Kontakt zu gewährleisten.
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Abbildung 5.7. Cyclovoltammogramme von 0,5 M methanolhaltiger Lösungen mit va-
riablen Elektrolyten: 0,5 M NaOH, 0,5 M KOH oder 0,5 M K2CO3.
Pt-RDE, T = 293 K, frot = 400 rpm, ν = 20 mV s-1.
5.3.1. Einfluss des Kations
Von den sauren Elektrolyten ist bekannt, dass sie sich in Abhängigkeit vom An-
ion stark hinsichtlich ihres elektrochemischen Verhaltens unterscheiden. Daher soll
auch getestet werden, in wie weit das Kation des alkalischen Elektrolyten einen
Einfluss auf die MOR ausübt. Zu diesem Zweck werden CV-Kurven aufgenommen,
welche sich im Elektrolyten unterscheiden. In der Literatur werden meist KOH
oder NaOH als alkalischer Elektrolyt verwendet, daher werden diese beiden für die
folgende Untersuchung ausgewählt. Die Ergebnisse der CV-Messungen (Hinlauf)
mit je einer Lösung bestehend aus 0,5 M Elektrolyt und 0,5 M MeOH ist in Ab-
bildung 5.7 zu finden. Beide CV-Kurven weisen einen Oxidationspeak auf. Bei ca.
0,5 V vs. RHE beginnt bei beiden Messungen der Onset für den Hinlaufpeak. Das
Maximum liegt für beide Kurven bei 0,74 V, sie unterscheiden sich dabei lediglich
in der Höhe der maximal erreichten Stromdichte, welche beim natriumbasierten
Elektrolyten höher liegt. Ein wesentlicher Unterschied der beiden Kurven zeigt sich
im Anschluss an das Peakmaximum. Zuerst fallen beide Kurven ab, jedoch weist
der Peak des KOH-Elektrolyten eine Schulter bei 0,79 V vs. RHE auf.
Neben den verringerten Stromdichten fällt vor allem die Schulter bei dem KOH
als gravierender Unterschied auf. Dass die Schulter aus der Diversität der Katio-
nen resultiert ist unwahrscheinlich. Die Kationen können gleichfalls wie die anderen
Spezies auf der Katalysatoroberfläche adsorbieren und auf diese Art einen Einfluss
auf die stattfindenden Reaktionen ausüben. Dass sie jedoch eine neue elektro-
chemische Reaktion initiieren, ist nicht anzunehmen. Im sauren Medium ist der
Unterschied zwischen der Verwendung von Schwefelsäure und Perchlorsäure in-
tensiv untersucht worden, auch hinsichtlich ihres Einflusses auf die MOR [131].
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Dabei zeigte sich, dass die Elektrolytanionen die Rate der MOR beeinflussen, al-
so unterschiedlich stark mit der Katalysatoroberfläche agieren. Sie zeigen jedoch
keine Auswirkung auf die ablaufenden elektrochemischen Reaktionen. Diese Unter-
suchungen stützen die Tauglichkeit der Annahme, dass die vorhandenen Kationen
(K+) nicht der Auslöser für das Auftreten der Schulter im KOH-Elektrolyten sind.
Von KOH ist bekannt, dass es aus der Luft Feuchtigkeit und Kohlenstoffdioxid
adsorbieren kann [132]. Das CO2 kann mit den vorliegenden OH--Ionen zu Carbonat
reagieren (Gl. 2.2). Die durchgeführten CV-Messungen werden dementsprechend
mit einem carbonathaltigen Elektrolyten wiederholt. Um Effekte resultierend vom
Kation auszuschließen wird Kaliumcarbonat verwendet. Der Hinlauf der CV-Kurve
aus einer Messung mit einer 0,5 M K2CO3 + 0,5 M MeOH-Lösung ist ebenfalls in
Abbildung 5.7 dargestellt. Der Onset der Kurve mit dem carbonathaltigem Elektro-
lyten ist im Vergleich zu den beiden Hydroxidelektrolyten zu höheren Potentialen
verschoben. Sowohl der Hinlauf- als auch der Rücklaufpeak sind ebenfalls zu po-
sitiveren Potentialen verschoben. Das Peakpotential im Hinlauf liegt mit 0,79 V
vs. RHE an der exakten Position wie auch die Schulter im KOH-Elektrolyten. Die-
se Übereinstimmung deutet daraufhin, dass die Schulter aufgrund von Carbonat
entsteht.
Um völlig auszuschließen, dass die Schulter durch die unterschiedlichen Katio-
nen ausgelöst wird, wird eine weitere CV-Messung durchgeführt. Für diese wird
wieder der KOH-Elektrolyt verwendet, jedoch vor der Nutzung ausgekocht. Durch
diese Vorbehandlung wird das vorhandene CO2 aus der Lösung vertrieben und
dementsprechend auch die Menge an Carbonat reduziert (Abb. 5.7). Die Schulter
verschwindet fast komplett durch das Auskochen der KOH-Lösung. Die Erwärmung
der KOH-Lösung vor dem Gebrauch als Elektrolyt vermindert somit die Carbonat-
problematik und belegt, dass die vorhandenen Kationen keinen Einfluss auf den
Reaktionsweg haben. Jedoch besteht die Möglichkeit, dass durch das Auskochen
die Konzentration des Elektrolyten verändert wird. Die CV-Kurven zeigen eindeu-
tig, dass neben der Reduzierung des Anteils der Schulter auch die Stromdichte
herabgesetzt wird. Aufgrund dieser Ergebnisse wird für die Kinetikstudien haupt-
sächlich NaOH als Elektrolyt verwendet, da dieser keine carbonatbasierten Effekte
auf die elektrochemischen Messungen zeigt.
5.3.2. Einfluss des Anions
In einer alkalischen Brennstoffzelle zählt entstehendes Carbonat zu einer der
anspruchsvollsten Herausforderungen, da es unter anderem mit den Kationen des
flüssigen Elektrolyten als unlösliches Salz auskristallisieren kann. Mit Hilfe einer
festen Membranen als Elektrolyt kann dies zwar umgangen werden, in dem das
Kation immobilisiert wird und dementsprechend nicht mehr mit dem Carbonatanion
ausfallen kann. Jedoch führt die Bildung von Carbonat neben dem Ausfällen und
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(a) (b)
Abbildung 5.8. Cyclovoltammogramme von 0,5 M methanolbasierten Lösungen mit un-
terschiedlichen natriumbasierten Elektrolyten: (a) 0.5 M NaOH bzw.
0.5 M Na2CO3 (b) 0.5 M NaHCO3. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm,
ν = 50 mV s-1.
einer dadurch bedingten Blockierung von Poren oder freien Katalysatorplätzen,
auch zu einem erhöhten Verbrauch an Hydroxidionen und infolgedessen zu einer
Reduzierung des pH-Wertes.
Bei der Verwendung von Methanol als Brennstoff kann das Methanol theoretisch
unter der Abgabe von 6 Elektronen und dem Verbrauch von 6 Hydroxidionen voll-
ständig oxidiert werden, wobei Kohlenstoffdioxid entsteht. Im alkalischen Elektro-
lyten reagiert das gebildete CO2 direkt mit zwei weiteren OH--Ionen zu Carbonat.
Aufgrund dieser Produktbildungsreaktion verhindert der Einsatz von CO2-freien
Gasen im System der alkalischen MOR nicht das Auftreten von Carbonaten. Daher
wird im folgenden Abschnitt der Effekt von carbonathaltigen Elektrolyten auf die
alkalische Methanoloxidation untersucht. Es werden zwei verschiedene Elektrolyte,
Natriumcarbonat und Natriumhydrogencarbonat, eingesetzt und ihr elektrochemi-
sches Verhalten unter potentiodynamischen und -statischen Bedingungen mit dem
Verhalten eines natriumhydroxidbasierten Elektrolyten verglichen.
Abbildung 5.8a zeigt die Ergebnisse der cyclischen Voltammetrie einer 0,5 M
alkalischen Methanollösung, die NaOH bzw. Na2CO3 als Elektrolyt enthält. Die
Konzentration des Elektrolyten beträgt jeweils 0,5 M, dies entspricht einem pH-
Wert von 13,7 bei NaOH bzw. 11,4 bei Na2CO3. Vom grundlegenden Verlauf
ähneln sich die beiden CV-Kurven, sowohl im Hin- wie auch im Rücklauf zeigen
beide einen Oxidationspeak. Der Onset des Peaks im Hinlauf beginnt für beide
Elektrolyte etwa beim gleichen Potential (0,5 V vs. RHE), für den carbonathaltigen
Elektrolyten liegt er bei etwas positiveren Potentialen. Der Anstieg der CV-Kurve
der NaOH-Lösung ist etwas steiler, so dass das Peakmaximum bei einem etwas
geringeren Potential (0,7 V vs. RHE) erreicht wird als bei der Na2CO3-Lösung
(0,8 V vs. RHE). Die Peakmaxima in Abbildung 5.8a liegen von der Stromhöhe
dicht beieinander, mit dem NaOH-Elektrolyten werden 5,87 · 10-3 A cm-2 erreicht,
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5,61 · 10-3 A cm-2 sind es beim Na2CO3-Elektrolyten. Der Abfall beider Kurven
verläuft mit einer ähnlichen Steigung, ist jedoch für die carbonathaltige Lösung zu
höheren Potentialen versetzt.
Im Rücklauf unterscheiden sich die beiden Oxidationspeaks stärker voneinander.
Der Onset liegt bei der Na2CO3-Lösung bei einem positiveren Potential (0,9 V
vs. RHE) als bei der NaOH-Lösung (0,8 V vs. RHE). Die erreichten Peakströme
zeigen ebenfalls eine deutliche Differenz auf. Mit dem Na2CO3-Elektrolyten werden
4,83 · 10-3 A cm-2 erreicht, dies entspricht einem ih/ir Verhältnis (Kap. 3.1.3) von
1,16, wohingegen das Strommaximum im NaOH-Elektrolyten bei 1,39 · 10-3 A cm-2
(ih/ir = 4,2) liegt.
Diese Messung zeigt, dass im gewählten Potentialbereich beide Elektrolyte im
Hinlauf eine ähnliche Stromdichte liefern können, die NaOH-Lösung jedoch den
Vorteil hat dies schon bei geringeren Potentialen zu tun. Dies bedeutet, dass die
Reaktion im NaOH-Elektrolyten unter potentiodynamischen Bedingungen eine ge-
ringere Überspannung benötigt als im carbonathaltigen Elektrolyten. Die gefunde-
nen Ergebnisse stehen teilweise im Widerspruch zu Literaturquellen, die das Thema
eines carbonathaltigen Elektrolyten für die alkalische Methanoloxidation behan-
deln. So beschreiben Tripkovic et al., dass sich der Verlauf der CV-Kurven
von methanolhaltigen NaOH- und Na2CO3-Lösungen ähnelt, jedoch der resultie-
rende Strom für die NaOH-Lösung doppelt so hoch ist wie bei Verwendung des
Na2CO3-Elektrolyten [56]. Ähnliche Ergebnisse hinsichtlich einer besseren Aktivi-
tät in carbonatfreier Lösung liefern Vega et al. sowie Yu et al. [69, 133]. Jedoch
finden sich auch Quellen, welche ebenfalls von einer Aktivität berichten, die im
carbonathaltigem Elektrolyten vergleichbar oder sogar höher ist [61]. Morallon
et al. liefern mit ihren Untersuchungen eine mögliche Ursache für dieses vonein-
ander abweichende Verhalten der Lösungen [61]. Sie untersuchten verschiedene
Elektrolyte an unterschiedlichen Platinkristallflächen und konnten so zeigen, dass
die Aktivität stark von der jeweiligen Fläche abhängt.
Der Einsatz von Hydrogencarbonat wird dahingegen in der Literatur ausschließ-
lich mit einer schwächeren Aktivität hinsichtlich der Methanoloxidation charak-
terisiert [61, 69, 133]. Dies passt auch mit den im Rahmen dieser Arbeit erziel-
ten Ergebnissen überein, das zugehörige CV der Methanollösung mit NaHCO3 als
Elektrolyt (0,5 M, pH = 7,8) ist in Abbildung 5.8b zu finden. Im Vergleich zu der
NaOH-Lösung werden im Hinlauf deutlich geringere Stromdichten erreicht. Neben
dem Peakmaximum ist auch der Onset der elektrochemischen Reaktion zu positi-
veren Potentialen verschoben, so dass auch hier für den Ablauf einer Reaktion eine
höhere Überspannung aufgebracht werden muss. Der Oxidationspeak im Rücklauf
verhält sich abgesehen von der Potentiallage hinsichtlich der Stromdichte ähnlich
zu dem NaOH-Elektrolyten. Anhand der dynamischen Messung lässt sich somit
feststellen, dass ein negativer Effekt vor allem durch Hydrogencarbonate ausgelöst
wird.
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(a) (b)
Abbildung 5.9. Auftragung der a) absoluten und b) prozentualen ECSA-Werte einer
alkalischen 1 M NaOH-Lösung gegen die Zyklenzahl mit Variation der
Ionomermenge in der Katalysatortinte. Pt/C-RDE, T = 293 K.
Ein weiterer interessanter Unterschied der drei Elektrolyten ergibt sich bei der
Betrachtung der Stromdichten des Rücklaufpeaks. In der Na2CO3-Lösung werden
deutlich höhere Stromdichten erreicht als in den anderen beiden Lösungen, die
hingegen einen vergleichbaren Wert aufweisen. Durch die unterschiedlichen pH-
Werte können bei Verwendung des NaOH-Elektrolyten vermehrt Platinoxid-Spezies
gebildet werden als bei den beiden carbonatbasierten Elektrolyten, weshalb deren
Differenz zwischen Hin- und Rücklaufpeak deutlich vermindert ist [134].
5.3.3. Einfluss der Ionomerschichtdicke
Bei Verwendung eines Katalysators basierend auf einem pulverförmigen Feststoff
wird dieser häufig in Form einer Tinte auf die Elektrodenoberfläche aufgetragen. Ei-
ne weitere Subkomponente der Tinte ist eine Ionomerlösung, welche den ionischen
Kontakt innerhalb des Katalysators herstellt. Die Entwicklung einer optimalen Ka-
talysatorschicht beinhaltet die gleichmäßige Verteilung der Katalysatorpartikel. Die
daraus resultierende erhöhte Kontaktfläche maximiert die Dreiphasengrenzfläche.
Eine Möglichkeit zur Optimierung bietet dafür die Ionomerlösung. Die dabei gebil-
dete Schichtdicke und Bedeckung sind direkt mit der Leistungsfähigkeit des Kataly-
sators verknüpft. Geringe Ionomermengen führen zu einer ungenügenden Nutzbar-
keit der Katalysatorpartikel [135]. Bei einem zu geringen Ionomer/Metallpartikel-
Verhältnis kommt es zu einer Agglomeration der Platinpartikel [136]. Die Iono-
merschicht beeinflusst auch den Massentransport der Spezies. Eine dünne Schicht
begünstigt z.B. den Massentransport [135, 137]. Zur Ermittlung der optimalen
Ionomermenge, die diese beiden konträren Wirkungen positiv nutzt, werden ver-
schiedene Volumina an Ionomerlösung der Katalysatortinte beigemengt.
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Es werden Katalysatortinten auf Pt/C-Basis mit drei verschiedenen Mengen des
AS-4 Ionomers im alkalischen Elektrolyten dynamisch untersucht. Analog der vor-
herigen Messungen wird die jeweilige ECSA für unterschiedliche Zyklen berech-
net. Die erhaltenen Werte sind graphisch in Abbildung 5.9a veranschaulicht. Eine
Erhöhung der Ionomermenge von 5 µL auf 20 µL geht mit einer Steigung der
aktiven Oberfläche einher. Mehr Partikel stehen mit dem Ionomer in Kontakt,
die Dreiphasengrenzfläche, an welcher die Reaktion ablaufen kann, wird erhöht.
Wird die Menge der Ionomerlösung weiter auf 50 µL erhöht, so ist erkennbar,
dass die ECSA-Werte niedriger liegen als bei der Verwendung von 5 µL. Die hohe
Schichtdicke verringert den Massentransport der Spezies, in diesem Fall Protonen
und Hydroxidionen, zu der aktiven Oberfläche und vermindert so die Zugänglich-
keit der Reaktionskomponenten zu den Katalysatorpartikeln. Der Massentransport
beschreibt die Bewegung von Teilchen und ist im vorliegenden System unter ande-
rem auf Diffusionsvorgänge zurückzuführen. Somit ist der Diffusionskoeffizient ein
wichtiger Parameter bei der Beurteilung der optimalen Ionomerschichtdicke. Die-
ser ist für OH−-Ionen (5,3·10-5 cm2 s-1) knapp viermal so hoch wie für Methanol
(1,3·10-5 cm2 s-1), so dass das Optimum an Ionomer für die MOR vermutlich bei
etwas geringeren Werten zu finden ist [138, 139].
Das Ionomer dient ebenfalls zur Haftung der Katalysatorpartikel auf der Elek-
trodenoberfläche. Daher ergibt sich die Hypothese, dass die Ionomermenge auch
einen Einfluss auf die Katalysatorstabilität zeigt. Eine Auftragung der prozentualen
Veränderung der ECSA über die Zeit zeigt, dass der Abfall bei der Verwendung von
5 µL am größten ist (Abb. 5.9b). Zwischen der Verwendung von 20 oder 50 µL be-
steht kaum ein Unterschied. Die Erhöhung der Ionomermenge führt somit zu einer
Verbesserung der Katalysatorstabilität bis zu einem Grenzwert < 50 µL Ionomer
in der Katalysatortinte.
5.4. Zusammenfassung
Die Ergebnisse aus diesem Kapitel zeigen die Wichtigkeit des Verständnisses
aller ablaufender Prozesse im Messsystem. Gerade bei elektrochemischen Kinetik-
untersuchungen ist es von hoher Notwendigkeit, dass die Resultate durch die zu
untersuchenden Reaktionen ohne Nebeneinflüsse zu Stande kommen. Daher wird
im Rahmen dieser Arbeit, wenn möglich, auf den Gebrauch von Glaskomponenten
verzichtet, da sich im Alkalischen Ionen aus dem Glas lösen und die potentiosta-
tischen Messungen beeinflussen können. Ist dies nicht realisierbar, so werden die
Glasgeräte zumindest ausführlich gesäubert und vorbehandelt. Der poröse Pt/C-
Katalysator wird durch eine polykristalline Platinelektrode als Katalysator ersetzt,
da die kommerziellen Pt/C-Katalysatoren zum aktuellen Zeitpunkt durch starke
Degradationserscheinungen keine konstante Katalysatoraktivität aufweisen. Auch
die Erhöhung der Ionomermenge schafft dabei nur bedingt Abhilfe. Der Einfluss
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des Elektrolytkations kann vernachlässigt werden, da bei den durchgeführten Un-
tersuchungen kein Effekt des Kations auf den Reaktionsmechanismus beobachtet
werden konnte. Allerdings ist NaOH gegenüber KOH zu bevorzugen, da dieses
an der Luft stabiler ist. Dadurch bilden sich nicht schon im Vorfeld der Messung
Carbonate im Elektrolyten. Die Untersuchung des Elektrolytanions zeigt hingegen
einen deutlichen Einfluss auf die ablaufenden Prozesse bzw. die Aktivität. Beson-
ders die Entstehung von Hydrogencarbonaten muss für eine gute Aktivität und
geringe Überspannung der Reaktion an einem Platinkatalysator vermieden werden.
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6 | Kinetische Untersuchung der alkali-
schen Methanoloxidation
6.1. Einleitung
Hinsichtlich des Reaktionsmechanismus und der Kinetik der alkalischen
Methanoloxidation (MOR) existieren noch viele Unklarheiten. In den folgenden
Abschnitten werden die Ergebnisse von elektrochemischen und analytischen Mess-
techniken vorgestellt und miteinander verknüpft, um die Reaktionsschritte und
-kinetik der MOR weiter aufzuklären. Die Tafel-Analyse sowie die Verwendung
der Levich-Koutecky-Gleichung sind im Bereich der Aufklärung des Reakti-
onsmechanismus und der Reaktionskinetik etablierte Methoden. Im Rahmen dieser
Arbeit werden beide Ansätze angewendet und kritisch auf ihre Anwendbarkeit hin
geprüft. Des weiteren wird die Auswertungen von verschiedenen elektrochemischen
Messtechniken unter Variation bestimmter Parameter diskutiert. Auch hierbei liegt
der Fokus auf der Feststellung von kinetischen Parametern und auf der fortfüh-
renden Analyse des Reaktionsmechanismus. Abschließend werden zwei Methoden
zur analytischen Identifizierung der Intermediate bzw. Produkte vorgestellt und die
Ergebnisse präsentiert.
6.2. Klassische Analyseansätze zur Aufklärung der
Elektrodenkinetik
6.2.1. Tafel-Analyse zur Beschreibung des
geschwindigkeitsbestimmenden Schrittes
Eine häufig eingesetzte und verhältnismäßig einfache Methode um den ge-
schwindikeitslimitierenden Schritt abzuschätzen, ist die Verwendung der Tafel-
Gleichung (Gl. 6.1), die für große Überpotentiale aus der Butler-Volmer-
Gleichung (Gl. 6.2) abgeleitet werden kann.
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Abbildung 6.1. Tafel-Auftragung einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung. Pt-
RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm, ν = 5 mV s-1.
Dieser Ansatz bezieht sich auf den kinetisch kontrollierten Bereich einer
Stromdichte-Potential-Kurve. Der diffusionslimitierte Bereich kann unter Verwen-
dung einer rotierenden Scheibenelektrode (RDE) mit der im folgenden Kapitel
beschriebenen Levich-Koutecky-Gleichung untersucht werden.
Voraussetzung für die Anwendung der Tafel-Gleichung sind große positive
oder negative Überspannungen (η), welche bei Raumtemperatur üblicherweise
> 50 - 100 mV betragen. Dadurch wird der zweite Term der Butler-Volmer-
Gleichung vernachlässigbar, das heißt die Hinreaktion (oder Rückreaktion) domi-
niert. Diese Voraussetzung ist für die alkalische MOR gegeben, welche keine Re-
duktionsschritte aufweist.
Aus der linearen Tafel-Steigung ergeben sich für bestimmte Reaktionen bzw.
Reaktionstypen charakteristische Werte. Die Nutzung der Tafel-Gleichung setzt
einen Gleichgewichtszustand des Systems voraus [140]. Um diesen experimentell
möglichst annähernd zu erreichen, werden quasistationäre CV-Kurven mit einer
geringen Scan-Rate aufgenommen [69]. Die folgende Tafel-Analyse beruht auf
CV-Messungen mit einer Scan-Rate von 5 mV s−1.
In Abbildung 6.1 ist die Tafel-Auftragung für ein System aus 0,5 M NaOH +
0,5 M MeOH zu finden. Dafür wird die Überspannung gegen den Strom (log i)
aufgetragen. Der Anstieg der resultierenden Geraden wird als Tafel-Steigung be-
zeichnet. Wie in der Abbildung zu erkennen ist, existiert für die alkalische Methanol-
oxidation kein linearer Verlauf, sondern die Werte verhalten sich exponentiell. In
der Literatur wird die Tafel-Analyse auch für die Methanoloxidation angewen-
det, ist jedoch umstritten, da sich bei dieser Reaktion generell keine geraden Linien
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Tabelle 6.1. Übersicht von Reaktionsmechanismen und ihren zugehörigen
Tafel-Steigungen nach [144]. E = Elektrochemische Reaktion, C =
Chemische Reaktion, - = geschwindigkeitslimitierender Schritt (rds),
O = Oxidationsmittel, R = Reduktionsmittel, I = Intermediat.
Mechanismus Reaktionen Tafel-Steigung
Ē O + e- → R (rds) 120 mV dec-1
CĒ O ⇀↽ I 120 mV dec-1
I + e- → R (rds)
ĒC O + e- → I (rds) 120 mV dec-1
I ⇀↽ R
EC̄ O + e- ⇀↽ I 60 mV dec-1
I → R (rds)
EEC̄ O + e- ⇀↽ I 30 mV dec-1
I + e- ⇀↽ I’
I’ → R (rds)
ergeben [69, 141, 142]. Häufig werden aus den Kurven gerade Teilabschnitte extra-
hiert und deren Steigung hinsichtlich des geschwindigkeitslimitierenden Schrittes
untersucht. Der Grund dafür ist, dass sich bei komplexen Reaktionsmechanismen
der geschwindigkeitsbestimmende Schritt häufig in Abhängigkeit der Stromdichte
und des Potentials ändert. Auch für die vorliegende Tafel-Auftragung zur MOR
(Abb. 6.1) wird beobachtet, dass sich die Kurve in lineare Abschnitte unterteilen
lässt.
In Bezug auf die alkalische Methanoloxidation können drei verschiedene Bereiche
definiert werden. Bei geringen Potentialen, zwischen 0,47 V vs. RHE und 0,49 V
vs. RHE, ergibt sich eine Steigung von ca. 30 mV dec-1. Im Potentialbereich zwi-
schen 0,49 V vs. RHE und 0,55 V vs. RHE steigt die Steigung auf 66 mV dec-1. Eine
weitere Erhöhung des Potentials bis zu 0,67 V vs. RHE resultiert in einer Geraden
mit einem Steigungswert von 126 mV dec-1. In der Literatur finden sich unter-
schiedliche Referenzwerte, welche stark von den verwendeten Materialien sowie
eingestellten Parametern abhängen. Für die meisten Systeme ergeben sich Werte
um 60 mV dec-1 oder 120 mV dec-1 [54, 60, 143]. Fletcher hat basierend auf
theoretischen Berechnungen von möglichen Reaktionsmechanismen die zugehörige
Tafel-Steigung bestimmt [144]. Eine Auswahl seiner Arbeit ist in Tabelle 6.1 zu
finden. Es ist zu beachten, dass unterschiedliche Mechanismen die selbe Tafel-
Steigung aufweisen können, so dass eine eindeutige Identifizierung nicht immer
möglich ist. Der Vergleich der Werte mit möglichen Reaktionsabfolgen kann je-
doch wichtige Hinweise auf die stattfindenden Schritte geben.
Eine Tafel-Steigung von 30 mV dec-1 beschreibt oftmals einen chemischen
Schritt, der geschwindigkeitslimitierend wirkt. Im Bereich der Wasserstoffadsorp-
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tion bzw. -desorption wird dieser Wert dem Tafel-Mechanismus zugeordnet [145,
146]. Dabei reagieren adsorbierte Wasserstoffatome zu Wasserstoff (2Had → H2)
oder es erfolgt die dissoziative Adsorption von Wasserstoff (H2 → 2Had). Im vor-
liegenden Potentialbereich besitzt die Wasserstoffadsorption bzw. -desorption kei-
ne entscheidende Bedeutung. Eventuell führt die dissoziative Methanoladsorption
(CH3OH→ CH3Oad + Had) analog der Wasserstoffadsorption zu einem vergleich-
baren Tafel-Anstieg und wäre dementsprechend in diesem Potentialbereich der
limitierende Schritt. Tapan et al. schlagen für diesen Potentialbereich ebenso die
Adsorption von Methanol oder Wasser als limitierenden Faktor vor [147].
Die Tafel-Steigung 60 mV dec-1 kennzeichnet ebenfalls einen chemischen
Reaktionsschritt als geschwindigkeitslimitierend, welcher einem schnellen Ein-
Elektronentransferschritt folgt. De Faria et al. verknüpfen die Tafel-Steigung
von 60 mV dec-1 bei der Untersuchung der Sauerstoffentwicklung an einem ru-
theniumhaltigen Mischkatalysator mit einem chemischen Schritt, welcher auf der
Oberfläche adsorbierte OH-Spezies involviert [148]. Lai et al. ordneten bei ihrer
Studie der CO-Oxidation auf Platin in einem sauren Elektrolyten der Steigung von
70-80 mV dec-1 ebenfalls die Präsenz eines langsamen chemischen Reaktionsschrit-
tes zu (OHad + COad→ COOHad) [149]. Zu einem ähnlichen Ergebnis kamen auch
Tripkovic et al. bei der Untersuchung der alkalischen MOR (OHad + HCOad
→ HCOOHad) an einzelnen Platinkristallflächen [56]. Der limitierende Prozess in
diesem Potentialbereich wäre somit ein Reaktionsschritt, bei dem adsorbierte Hy-
droxidionen teilnehmen und mit einer Komponente reagieren. Diese Komponente
wirkt als eine Art Katalysatorgift, da ihre Weiteroxidation der geschwindigkeitsbe-
stimmende Schritt ist.
Der Wert 120 mV dec-1 als Tafel-Steigung definiert den ersten stattfinden-
den Ein-Elektronentransferschritt als limitierend [150, 151]. Im Anschluss oder vor
der elektrochemischen Reaktion sind chemische Reaktionen möglich, welche die
Tafel-Steigung nicht beeinflussen solange sie schneller ablaufen als der elektro-
chemische Reaktionsschritt. Die Tafel-Steigung von 120 mV dec-1 ist im vorlie-
genden Fall ein Hinweis für die simple Reaktion der Adsorption der Hydroxidionen
auf der Katalysatoroberfläche (OH- → OHad + e-), welche somit in diesem Poten-
tialbereich den geschwindigkeitslimitierenden Schritt repräsentiert.
Die Änderung der Elektrolytkonzentration ändert die Tafel-Steigungen nur
marginal (Anhang E.1). Die drei Bereiche lassen sich weiterhin den Steigungen
30 mV dec-1, 60 mV dec-1 und 120 mV dec-1 zuordnen. Der grundlegende Mecha-
nismus in den einzelnen Regionen ändert sich somit nicht mit der Konzentration.
Nur bei der geringen OH--Konzentration von 0,1 M zeigt sich in den Bereichen
II und III eine gewisse Tendenz zu einer höheren Tafel-Steigung. Es ist somit
möglich, dass hierbei sowohl der Mechanismus und der zugehörige geschwindig-
keitsbestimmende Schritt von den anderen Systemen leicht abweicht.
Neben der Betrachtung der Tafel-Steigung an sich kann aus dieser der Faktor
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Tabelle 6.2. Aus den Tafel-Steigungen berechnete Werte für αn.
Lösung αn
I II III
0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH 1,97 0,98 0,47
0,25 M NaOH + 0,5 M MeOH 1,91 0,91 0,46
0,1 M NaOH + 0,5 M MeOH 1,91 0,74 0,31
0,5 M NaOH + 0,25 M MeOH 2,02 1,00 0,51
0,5 M NaOH + 0,1 M MeOH 2,03 0,97 0,47
αn berechnet werden. Die Werte für Messungen mit unterschiedlichen Eduktkon-
zentrationen finden sich in Tabelle 6.2. Der Faktor ist stark von dem gewählten
Potentialbereich abhängig und nimmt mit höheren Potentialen ab. In allen Potenti-
albereichen zeigen die Werte durch die Konzentrationsvariation keine gravierenden
Unterschiede, mit Ausnahme der geringen Hydroxidionenkonzentration (0,1 M),
welche auch bei der Betrachtung der Tafel-Steigung leichte Abweichungen auf-
zeigt. Beden et al. beschreiben, dass der Wert für αn im Bereich von 0,5 - 1
liegt [63]. Dieses Ergebnis stimmt mit den Werten der Bereiche II und III gut
überein.
Wie eingangs bereits erwähnt ist die Tafel-Analyse der Methanoloxidation um-
stritten. Die stark vereinfachte Grundlage der Analyse kann zu einer ungenauen Be-
schreibung des vorliegenden Systems führen. Die deformierte Kurve impliziert das
Vorhandensein weiterer Effekte, daher gibt es einige Aspekte zu berücksichtigen.
Der Gültigkeitsbereich der Tafel-Gleichung bezieht sich auf eine reine Durch-
trittsüberspannung. Die Präsenz einer Diffusionsüberspannung führt zu einem ab-
weichenden Verhalten [152, 153]. Eine Limitierung durch Diffusion ergibt einen
potentialunabhängigen Strom. In der vorliegenden Tafel-Abbildung der alkali-
schen Methanoloxidation könnte der an Bereich III anschließende Abschnitt auf
eine Diffusionsüberspannung hindeuten. Ebenfalls wird der Einfluss von adsorbier-
ten Spezies auf die elektrokinetischen Eigenschaften des Systems, der sogenannte
Frumkin-Effekt, nicht berücksichtigt. Insgesamt lässt sich daher schließen, dass
die Ergebnisse der Tafel-Analyse der alkalischen Methanoloxidation andere Er-
gebnisse stützen können, eine alleinstehende Gültigkeit allerdings nicht vollständig
gegeben ist.
6.2.2. Die Levich-Koutecky-Gleichung zur Ermittlung der
kinetischen Aktivität und des Massentransportes
Der Einsatz einer rotierenden Scheibenelektrode (RDE) führt den Parameter
der Rotationsgeschwindigkeit der Elektrode ein. Durch diese erzwungene Konvek-
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tion kann die Geschwindigkeit der Reaktanden zur Elektrode direkt gesteuert und
beeinflusst werden. Daher ist diese Methode hauptsächlich für den diffusionskon-
trollierten Bereich einer Stromdichte-Spannungs-Kurve relevant.
Für RDE-Messungen ergibt sich aus der Nernst’schen Diffusionsschicht unter
Berücksichtigung des 1.Fick’schen Gesetzes die sogenannte Levich-Gleichung,
die den Strom im diffusionslimitierten Bereich definiert.
i = 0, 62 zFD2/3 ν−1/6 ω1/2 c0 = BL ω1/2 (6.3)
Der Strom (i) ist abhängig von der Anzahl der ausgetauschten Elektronen (n),
der Faraday-Konstanten (F), dem Diffusionskoeffizienten (D), der kinematischen
Viskosität (ν), der Rotationsgeschwindigkeit (ω) sowie der Ausgangskonzentration
der Lösung (c0).
Die Auftragung des Stroms gegen die Rotation (ω1/2) ergibt einen linearen
Zusammenhang (Levich-Studie), wobei aus der Steigung je nach Kenntnis der
Parameter der Diffusionskoeffizient oder die Anzahl der übertragenen Elektronen
berechnet werden kann. Es ist jedoch zu beachten, dass die Levich-Gleichungen
lediglich für den Grenzstrom Gültigkeit besitzt. Es können Abweichungen der Linea-
rität aufgrund anderer ablaufender Prozesse auftreten. Eine negative Krümmung
der theoretischen Geraden steht meist mit einem langsamen Ladungstransfer in
Korrelation [154].
Eine alternative Darstellung der Rotationsabhängigkeit des Stroms bietet die
Levich-Koutecky-Studie, bei der die reziproken Werte gegeneinander aufge-












Bei dieser Methode kann zusätzlich zu den bisherigen Informationen aus dem extra-
polierten Schnittpunkt mit der y-Achse der Anteil des rein kinetisch kontrollierten
Stroms erhalten werden. Dieser Punkt ergibt sich dadurch, dass der Schnittpunkt
durch eine unendlich schnelle Rotation definiert ist. Der Stofftransport ist demzu-
folge ebenfalls unendlich schnell und führt dazu, dass innerhalb des Systems die
Konzentration an jedem Punkt gleich ist.
Bei der Levich-Koutecky-Studie können ebenfalls Abweichung von der
Theorie auftreten. Liegt der Schnittpunkt der Geraden oberhalb des Ursprungs
bedeutet dies, dass eine kinetische Begrenzung vorliegt und die elektrochemische
Reaktion nicht durch den Massentransport limitiert wird [155]. Die Aufhebung der
Linearität kann unter anderem durch eine steigende Oberflächenbedeckung verur-
sacht werden [154, 155].
Zur Untersuchung der Elektrodenkinetik mittels RDE-Messungen werden CA-
Kurven einer alkalischen Methanollösung (0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH) mit und
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Abbildung 6.2. Strom-Zeit-Kurven einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung im Po-
tentialbereich 0,5 - 1,1 V vs. RHE für jeweils 1800 s unter Variation
der Rotationsgeschwindigkeit (0 rpm: grün; 400 rpm: rot). Pt-RDE,
T = 293 K.
ohne Rotation miteinander verglichen. Abbildung 6.2 zeigt die gemessenen Strom-
Zeit-Kurven für verschiedene Potentiale, wobei eine Rotation von 400 rpm bzw.
keine Rotation angelegt wird. Unabhängig von der angelegten Spannung zeigen sich
Unterschiede in den Stromwerten. Bei den RDE-Messungen ohne Rotation liegen
diese bei allen untersuchten Potentialen über denen der Messungen bei 400 rpm.
Laut der Levich- und Levich-Koutecky-Beziehungen wird eine Zunahme des
gemessenen Stroms mit Erhöhung der Rotation erwartet. Eine Verringerung des
Stroms bei Erhöhung der Rotationsgeschwindigkeit würde in einer negativen Stei-
gung der Levich-Gleichung führen. Der Vergleich mit den Parametern der Glei-
chung zeigt, dass keiner der für die Steigung mitverantwortlichen Parameter einen
negativen Wert annehmen kann oder darf. Eine mögliche Erklärung ist, dass zu-
mindest einer der Parameter ebenfalls von der Rotationsgeschwindigkeit abhängt
bzw. beeinflusst wird.
Messungen von potentiodynamischen Kurven bei unterschiedlichen Rotationen
zeigen den gleichen Zusammenhang zwischen dem Strom und der Rotationsge-
schwindigkeit (Abb. 6.3). Die Ströme nehmen kontinuierlich von 100 rpm bis
1600 rpm ab. Ausschließlich zwischen dem Abschalten der Rotation und dem
Anlegen einer geringen Rotation von 100 rpm steigt die Stromdichte leicht an.
Auch wenn CV-Messungen keinen Gleichgewichtszustand abbilden und daher nicht
die Voraussetzungen für die Levich- und Levich-Koutecky-Studien erfüllen,
sollte die Erhöhung der Rotationsgeschwindigkeit zu einer besseren Bereitstellung
der Reaktanten an der Elektrodenoberfläche führen oder keinen Einfluss auf die
Messung haben, wenn keine Diffusionslimitierung vorliegt. Eine Verringerung des
Stroms ist jedoch auch bei dieser Methode nicht zu erwarten.
Durch die Veränderung der Rotation wird die Nernst-Diffusionsschicht direkt
beeinflusst. Eine Erhöhung der Rotation führt zu einer Reduzierung der Grenz-
schichtdicke. Unter der Annahme eines theoretischen Diffusionskoeffizienten im
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(a) (b)
Abbildung 6.3. Cyclische Voltammogramme des (a) Hinlaufes und (b) Rücklaufes einer
0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung unter Variation der Rotationsge-
schwindigkeit. Pt-RDE, T = 293 K, ν = 20 mV s-1.
Bereich von 10-5 cm2 s-1 (Methanol: 1,3·10-5 cm2 s-1; OH--Ionen: 5,3·10-5 cm2 s-1)
und einer kinematischen Viskosität im Größenbereich von 10-3 cm2 s-1 nimmt die
Grenzschichtdicke bei der Erhöhung von 100 rpm auf 400 rpm um rund die Hälfte
ab [156]. Eine weitere Vervierfachung der Rotationsgeschwindigkeit von 400 rpm
auf 1600 rpm bedingt eine weitere Halbierung der Schichtdicke. Durch die gerin-
gere Schichtdicke wird ein höherer Reaktandenstrom zu der Elektrodenoberfläche
ermöglicht, jedoch nimmt gleichzeitig die Wahrscheinlichkeit zu, dass schwach ad-
sorbierte Spezies von der Oberfläche entfernt werden.
Untersuchungen der MOR in einer sauren Umgebung mittels RDE-Experimenten
zeigen die erwarteten Tendenzen der Rotationsabhängigkeit des Stroms unter der
Voraussetzung, dass eine stabile und reine Oberfläche vorliegt [23]. So lassen sich
die Messungen im Sauren ebenfalls nicht in Potentialbereichen auswerten, in de-
nen sich zum Beispiel Oxide auf der Katalysatoroberfläche bilden [143]. Der Ein-
satz von RDE-Messungen zur Untersuchung der Sauerstoffreduktionsreaktion in
einem alkalischen Elektrolyten zeigt sowohl für die Levich-Studie als auch für
die Levich-Koutecky-Studien analog den Experimenten im Sauren ebenfalls
positive Steigungen [157, 158].
Die Auswertung von rotationsabhängigen Stromkurven ist somit sowohl für die
Methanoloxidation und für alkalischen Medien allgemein betrachtet möglich. Die
Inkompatibilität der alkalischen MOR mit der RDE-Technik muss daher auf an-
dere Ursachen zurückzuführen sein. Schon Beden et al. haben in ihren Experi-
menten beobachtet, dass der Methanolumsatz mit steigender Rotation der RDE
abnimmt [54]. Diese Abweichungen von der Theorie sind bislang nicht vollständig
aufgeklärt. Eine der häufigsten Erklärungen beinhaltet die Entfernung von Reakti-
onsintermediaten von der Oberfläche und dadurch bedingt eine zusätzliche Verstär-
kung der Nebenreaktionen [53, 133]. Hayes et al. haben diesbezüglich Messungen
an verschiedenen Pt-Katalysatoroberflächen durchgeführt. Neben einer polykris-
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tallinen Platinelektrode haben sie die MOR auch an einem porösen Katalysator
untersucht. Die Ergebnisse unter Verwendung des porösen Pt-Katalysators ent-
sprachen den theoretischen Erwartungen hinsichtlich der Steigungsrichtung. Der
Strom steigt mit zunehmender Rotation an [53]. Die unterschiedlichen Tendenzen
der verschiedenen Elektrodentypen führen sie auf die Verweilzeitdauer der Inter-
mediate in der Elektrodenoberflächennähe zurück. Innerhalb des porösen Systems
ist diese deutlich höher, somit wird der Abtransport der Intermediate in die Bulklö-
sung deutlich reduziert. Eine mögliche Erklärung für das unterschiedliche Verhalten
des vorliegenden Systems bei verschiedenen pH-Werten (sauer und alkalisch) ist
die Bindungsstärke der organischen Spezies mit dem polykristallinen Platinkataly-
sator. Diese sind im Alkalischen geringer als im sauren Medium. Dies kann dazu
führen, dass die angelegte Rotation im Alkalischen einen stärkeren Einfluss auf die
Desorption der Intermediate ausübt und somit die Reaktion zum Erliegen kommt
bzw. vermindert wird [34, 69].
Der Einsatz der RDE-Technik ist sowohl für die saure Methanoloxidation und die
alkalische Sauerstoffreduktionsreaktion ein adäquates Mittel zur Untersuchung der
Elektrodenkinetik durch die Rotationsabhängigkeit der Reaktion. Die Unterschiede
der Bindungsstärken der Intermediate können die Ursache für die Inkompatibilität
dieser Technik mit der alkalischen MOR sein. Ein mögliches Intermediat der al-
kalischen Methanoloxidation ist Formaldehyd. In Kapitel 6.8 wird die Menge an
Formaldehyd in der Bulklösung in Abhängigkeit von der Rotation detektiert, um
die Annahme der schwächeren Bindungsstärke als Ursache für das abweichende
Verhalten zwischen Rotatiosgeschwindigkeit und Strom genauer zu untersuchen.
6.2.3. Zwischenfazit
Die Auswertung von elektrochemischen Untersuchungen der alkalischen
Methanoloxidation mit Hilfe der Tafel-Analyse und der Levich-Koutecky-
Studie weisen beide eine gewisse Problematik auf. Die Ergebnisse der Tafel-
Analyse zeigen nicht die zur weiteren Bewertung nötigen Geraden auf, so dass die
erzielten Resultate eher nur zur Festigung anderer Messdaten dienen. Im Einklang
mit der Literatur konnten trotzdem drei Bereiche mit unterschiedlichen limitieren-
den Reaktionen erfasst werden.
Die Auftragung der Messpunkte zur Nutzung der Levich-Koutecky-
Gleichung ergibt eine Steigung mit einem umgekehrten Vorzeichen, so dass die
Gleichung nicht verwendet werden kann. Doch auch diese Inkompatibilität gibt
Informationen über das System. Gerade der Vergleich zur sauren MOR, welche der
Levich-Koutecky-Beziehung folgt, weist daraufhin, dass der Elektrolyt und die
Bindungsstärke der Intermediate einen sehr großen Einfluss auf das System hat und
die Kinetik dabei nicht nur durch eine einfache pH-Wert Änderung geprägt ist.
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(a) (b)
Abbildung 6.4. Cyclische Voltammogramme des a) Hinlaufes und b) Rücklaufes einer
0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung unter Variation der Scan-Rate.
Pt-RDE, T = 293, frot = 0 rpm.
6.3. Charakterisierung kinetischer Parameter anhand
von Diagnosekriterien
Im Folgenden werden die einzelnen Diagnosekriterien angewendet, welche in
Kapitel 3.1.3 vorgestellt werden. Die Diagnosekriterien dienen der Beurteilung von
Cyclovoltammogrammen und ermöglichen Aussagen über Reversibilität bzw. Irre-
versibilität der Reaktion sowie über den Reaktionsmechanismus, da die Kriterien
charakteristisch für bestimmte Abläufe sind. Insbesondere die Scan-Rate gilt da-
bei als variabler Parameter, deren Abhängigkeit vom Peakpotential und -strom
zur Auswertung genutzt wird. Abbildung 6.4 zeigt beispielhaft je einen Zyklus der
Messung einer alkalischen Methanollösung (0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH) an ei-
nem Platinkatalysator bei Raumtemperatur mit verschiedenen Scan-Raten. Für die
korrekte Auswertung der Diagnosekriterien muss zuerst der Grad der Reversibilität
bestimmt werden. Die Analyse der Peakdifferenz (∆Ep) ist dabei im Allgemeinen
eine hilfreiche Methode.
6.3.1. Die Peakdifferenz ∆Ep
Für vollständig reversible Redoxreaktionen mit einem Ein-Elektronentransfer gilt,
dass die Peakdifferenz 57 mV betragen muss [159]. Dieser Wert ist abhängig von
der Anzahl der übertragenen Elektronen, aber unabhängig von der angelegten Scan-
Rate (ν). Für eine irreversible Reaktion ergibt sich, dass die Peakdifferenz abhängig




log ν + konstant (6.5)
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Die Formel zeigt, dass aus dem Zusammenhang zwischen Peakdifferenz und Loga-
rithmus der Scan-Rate der Durchtrittsfaktor α oder die Anzahl der übertragenen
Elektronen bestimmt werden kann. Einige Reaktionen zeigen in Bezug auf ihre
Reversibilität eine allgemeine Abhängigkeit von der Scan-Rate. So gehen viele re-
versible Reaktionen bei hohen Scan-Raten in irreversible Prozesse über [159].
Eine erste Analyse der Cyclovoltammogramme der alkalischen Methanol-
oxidation zeigt, dass die Lage der Spannungsmaxima und somit auch die Peak-
differenz abhängig von der Scan-Rate ist. Dies gibt einen ersten Hinweis auf eine
vorliegende Irreversibilität. Zudem zeigen sich sowohl im Hin- wie auch im Rück-
lauf ausschließlich oxidative Ströme, so dass es sich schon aufgrund dessen nicht
um eine reversible Hin- und Rückreaktion handeln kann und somit ausschließlich
irreversible Prozesse vorliegen. Eine Anwendung der Formel 6.5 auf die Peaks der
alkalischen Methanoloxidation ist somit auch nicht möglich, da ∆Ep als Differenz
zwischen einem anodischen und kathodischen Peak definiert ist.
6.3.2. Das Peakpotential Ep
Neben der Peakdifferenz kann auch die Position der Peaks Informationen über
die Reaktion geben. Da in diesem Fall die Potentiale einzeln betrachtet werden,
ist es möglich auch die anodischen Peaks zu untersuchen, ohne dass ein korre-
spondierender kathodischer Peak vorhanden ist. Auch bei der Untersuchung des
Peakpotentials kann insbesondere der Zusammenhang zwischen dem Potential und
der Scan-Rate betrachtet werden [110, 160].
















In der Gleichung bezeichnet E0 das Formalpotential der Reaktion, R ist die univer-
selle Gaskonstante, T die Temperatur, α ist der Durchtrittsfaktor, n’ die Anzahl
der übertragenen Elektronen während des geschwindigkeitslimitierenden Schrittes,
F ist die Faraday-Konstante, k0 die Geschwindigkeitskonstante und D ist der
Diffusionskoeffizient.
Basierend auf theoretischen Berechnungen für vollständig irreversible Reaktionen
kann Gleichung 6.6 vereinfacht werden [160]. Daraus folgt, dass bei einer Oxidation
für die Verzehnfachung der Scan-Rate eine Verschiebung der Peakposition um den
Faktor 1,15 RT/αn’F mV in positiver Richtung erfolgt [110, 160]. Dieser Faktor ist
gleich der Steigung der Auftragung des Peakpotentials gegen den Logarithmus der
Scan-Rate und ermöglicht die Bestimmung von αn’. Für den Hinlauf der alkalischen
Methanoloxidation ergibt sich für αn’ ein Wert von 2,13.
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Abbildung 6.5. Auftragung der maximalen Stromdichte gegen die Wurzel der Scan-
Rate. Die Daten sind aus Abbildung 6.4 entnommen.
6.3.3. Der Peakstrom ip
Der Zusammenhang zwischen dem Peakstrom und der Scan-Rate (ν) wird durch
die Randles-Sevcik-Gleichung beschrieben [160]. Auf der Basis der bisher prä-
sentierten Resultate hinsichtlich der Reversibilität bzw. Irreversibilität der Reaktion
bezieht sich die hier präsentierte Form der Randles-Sevcik-Gleichung auf irre-
versible Systeme und gilt für Messungen bei 25 ◦C.
ip = 2, 99 · 105n(αn′)1/2AcD1/2v1/2 (6.7)
In der Gleichung bezeichnen n bzw. n’ die Anzahl der ausgetauschten Elektronen
für den gesamten Prozess bzw. für den geschwindigkeitslimitierenden Schritt, α ist
der Durchtrittsfaktor, A ist die Elektrodenoberfläche, c ist die Bulkkonzentration
der aktiven Spezies und D ist der Diffusionskoeffizient.
Für diffusionskontrollierte Prozesse gilt, dass sich bei der Auftragung des Stroms
gegen die Scan-Rate (ν1/2) eine lineare Verknüpfung zeigt [54, 63]. Es ist zu be-
achten, dass bei hohen Scan-Raten der Beitrag der kapazitiven Ströme aus dem
Deckschichtbereich zunimmt. So zeigt sich in Abbildung 6.4 deutlich die Ausbil-
dung der zusätzlichen Ströme im Wasserstoff- und Sauerstoffbereich bei der Scan-
Rate von 500 mV s-1. Somit können sich bei höheren Scan-Raten Abweichungen
von den erwarteten Tendenzen ergeben, die auf dem Einfluss der kapazitiven Strö-
me beruhen. Das Cyclovoltammogramm der 0,5 M alkalischen Methanollösung
zeigt für den Hinlauf (Abb. 6.4a) einen kontinuierlichen Anstieg der Stromdichte.
Im Rücklauf (Abb. 6.4b) zeigt sich jedoch, dass ab einer Scan-Rate von 200 mV s-1
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der Strom im Vergleich zu der Scan-Rate von 100 mV s-1 stagniert. Eine weitere
Erhöhung der Geschwindigkeit auf 500 mV s-1 führt sogar zu einer Reduzierung der
Stromdichte. Die Randles-Sevcik-Gleichung basiert auf der Annahme, dass die
Konzentration der aktiven Spezies auf der Elektrodenoberfläche gleich der Konzen-
tration in der Lösung ist. Diese Voraussetzung ist jedoch nur für den ersten Zyklus
des Hinlaufes gegeben, weswegen bei der Auswertung auch nur dieser in Betracht
gezogen wird.
Die Auftragung der maximalen Stromdichte aus dem Hinlauf gegen die Scan-
Rate ist in Abbildung 6.5 zu sehen. Über den gesamten gescannten Potential-
bereich ist kein linearer Zusammenhang, welcher durch eine diffusionskontrollier-
te Reaktion bedingt wird, vorhanden. Abweichungen von der Linearität können
auf dem Vorhandensein einer elektrochemischen Quasi-Reversibilität oder einem
Elektronentransfer über eine oberflächenadsorbierte Spezies beruhen [110]. Da die
CV-Kurven im Rücklauf keinen Reduktionspeak zeigen, kann davon ausgegangen
werden, dass es sich bei der alkalischen Methanoloxidation um einen vollständig
irreversiblen Prozess handelt und keine Quasi-Reversibilität vorliegt. Auch die theo-
retisch berechneten Standardreaktionsenthalphien der einzelnen Reaktionen erge-
ben eine geringe Wahrscheinlichkeit einer Rückreaktion (Tab. 6.3). Aufgrund dieser
Annahmen, ergibt sich, dass der Elektronentransfer der vorliegenden Reaktion über
eine oberflächenadsorbierte Spezies erfolgt.
Tabelle 6.3. Aus den Standardbildungsenthalpien berechnete
Standardreaktionsenthalpien möglicher Reaktionen während
der MOR [161].
Edukt Produkt Standardreaktionsenthalpie






6.3.4. Verhältnis der Peakströme im Hin- und Rücklauf
Der Vergleich der beiden Peakströme zielt normalerweise auf die Überprüfung der
Reversibilität einer elektrochemischen Reaktion ab. Weisen der Hin- und Rückpeak,
bedingt durch Oxidation und Reduktion, ein Verhältnis von 1 auf, so wird die
gleiche Menge reduziert wie oxidiert. Abweichungen gehen mit einem gewissen
Grad an Irreversibilität einher, welcher zunimmt, je weiter der Wert von 1 abweicht.
Für die MOR, welche, sowohl im Sauren wie im Alkalischen, jeweils im Hin- und
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Rücklauf einen Oxidationspeak aufweist, ist diese Unterscheidung hinfällig, da eine
vollständige Irreversibilität der Reaktion vorliegt.
Nichtsdestotrotz erlaubt der Vergleich der Peakströme Aussagen über das Sys-
tem. In der Literatur finden sich vor allem für die Reaktion im Sauren mögliche
Erklärungen und Bedeutungen des Verhältnisses der Peakströme. Eine Annahme
deklariert das Verhältnis als CO-Vergiftungsfaktor, wodurch ein möglichst geringes
Verhältnis optimal wäre [162]. Analytische Untersuchungen der Adsorbate haben
jedoch gezeigt, dass kein Zusammenhang zwischen der CO-Bedeckung und dem
Stromverhältnis besteht [163, 164]. Das Verhältnis beschreibt viel eher den Grad
der Oxophilie des Katalysators, also die Tendenz des Metalls sauerstoffhaltige Ver-
bindungen einzugehen. Dieser Aspekt wird in Hinblick auf die Deaktivierung des
Katalysators in Kapitel 7 genauer betrachtet.
6.3.5. Zwischenfazit
Die Interpretation des Cyclovoltammogrammes einer alkalischen Methanollösung
führt zu der Schlussfolgerung, dass es sich bei dem Gesamtprozess um eine elek-
trochemisch irreversible Reaktion handelt. Sowohl der fehlende Reduktionspeak als
auch die Abhängigkeit des Peakpotentials von der Scan-Rate geben Hinweise auf
diese Charakteristik. Insgesamt ergibt die Anwendung der Diagnosekriterien, ähn-
lich wie die beiden Ansätze aus Kapitel 6.2, Informationen über das System, aber
nicht immer direkt zu der Reaktionskinetik. Die nicht-lineare Scan-Raten Abhän-
gigkeit des Peakstroms lässt die Vermutung zu, dass oberflächenadsorbierte Spezies
an den Prozessen beteiligt sind. Diese erhöhen möglicherweise, noch in Kombina-
tion mit weiteren Effekten, die Komplexität des Systems in solchem Maße, dass
die Anwendung der üblicherweise verwendeten Gleichungen und Zusammenhänge
erschwert wird.
6.4. Auswirkung der Eduktkonzentrationen auf den
Mechanismus der alkalische Methanoloxidation
Die in Kapitel 3.1.2 vorgestellten CV-Messungen basieren auf einer 0,5 M NaOH
+ 0,5 M MeOH-Lösung. Um Hinweise auf den vorliegenden Mechanismus zu erhal-
ten, werden weitere CV-Messungen mit unterschiedlichen Konzentrationen durch-
geführt. Die potentiodynamischen Kurven unter Variation der Methanolkonzentra-
tion sind in Abbildung 6.6a dargestellt. Alle CV-Kurven zeigen im Hin- und im
Rücklauf einen Oxidationspeak. Der Verlauf der Kurven unterscheidet sich haupt-
sächlich in der Höhe der Stromdichte und in der umgesetzten Ladungsmenge.
Mit steigender Methanolkonzentration (Bereich 0,1 M < c < 0,5 M) nimmt der
Umsatz sowohl im Hin- wie auch im Rücklauf zu und resultiert dementsprechend
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(a) (b)
Abbildung 6.6. Cyclovoltammogramme zur Untersuchung der Konzentrationsabhän-
gigkeit von der (a) Methanol- und (b) Hydroxidionenkonzentration.
Pt-RDE, T = 293 K, frot = 400 rpm, ν = 20 mV s-1.
in höheren Stromdichten. Dieser Verlauf entspricht dem erwarteten Verhalten, je
mehr Methanolmoleküle in der Bulklösung vorliegen, desto mehr Teilchen können
adsorbieren und an der Reaktion teilnehmen.
Sowohl die Onsets für Hin- und Rücklauf als auch die Lage der Spannungsmaxima
sind unabhängig von der Methanolkonzentration. Aufgrund dieser Systematik ist
davon auszugehen, dass die ablaufenden Pfade des Reaktionsmechanismus nicht
von der Methanolkonzentration bestimmt werden. Es kann jedoch nicht ausge-
schlossen werden, dass unterschiedliche Präferenzen hinsichtlich der Teilschritte in
Abhängigkeit von der Methanolkonzentration bestehen.
Die Variation der Elektrolytkonzentration ist in Abbildung 6.6b zu finden. Die
Resultate zeigen ein der Variation der Methanolkonzentration entgegengesetztes
Verhalten. Mit abnehmender OH--Konzentration steigt die Stromdichte des Peaks
an. Ein ähnliches Verhalten haben auch Beden et al. dokumentiert [54]. Sie
beschreiben das Verhältnis zwischen Hydroxidkonzentration und Stromdichte als
„Vulcano“-Plot, welcher ein Optimum aufweist. Eine mögliche Erklärung für dieses
Verhalten bei hohen Konzentrationen könnte eine Blockierung der Katalysatoro-
berfläche durch die Hydoxidspezies sein. Dies würde mit einer Verringerung übriger
Katalysatorplätze für die Methanoladsorption einhergehen und somit auch den Ge-
samtumsatz der Reaktion verringern. Bei der Methanoloxidation in einem sauren
Elektrolyten zeigt sich ebenfalls eine Konkurrenz um die freien Katalysatorplätze.
Die Verwendung eines bifunktionellen Katalysators bestehend aus Platin und Ru-
thenium verbessert den Zustand und erhöht die Effektivität des Katalysators [165,
166]. Analoge Untersuchungen im Alkalischen zeigen allerdings keine Verbesserung
des Katalysators in Bezug auf die Umsetzung des Methanols [68, 91]. Daher ist
davon auszugehen, dass neben der absoluten Anzahl an Hydroxidionen noch andere
Effekte einen Einfluss auf die resultierende Strommenge haben, mit dieser Messung
aber noch nicht identifiziert werden können. Das von Beden et al. gefundene Op-
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timum ist zusätzlich von der gewählten Methanolkonzentration abhängig, so dass
für eine optimale Ausnutzung des Katalysators die Kombinationen einzeln getestet
werden müssten.
Neben der Stromdichte verändert sich auch die Lage des Peakmaximums mit
der NaOH-Konzentration. Mit abnehmender Konzentration verschiebt sich dieses
zu höheren Potentialen. Da die Referenzelektrode die Potentiale unabhängig vom
pH-Wert darstellt, ist dieses Verhalten auf die direkte Konzentration der OH--
Ionen zurückzuführen. Die höhere Bulkkonzentration führt zu einer verstärkten
Adsorption der Hydroxidionen auf der Katalysatoroberfläche. Das Peakmaximum
der elektrochemischen Reaktion wird mit dem Start der Oxidbildung in Bezug
gesetzt. Daraus folgt, dass eine hohe Menge an adsorbierten Hydroxidionen auf
der Katalysatoroberfläche die Oxidbildung verstärken bzw. die Hydroxidionen daran
beteiligt sind.
6.5. Beurteilung von Systemeigenschaften mittels der
elektrochemischen Impedanzspektroskopie
Im folgenden Abschnitt werden die durchgeführten elektrochemischen Impedanz-
messungen (EIS) diskutiert. Es werden bei einem konstanten Potential von 0,66 V
vs. RHE zwei Spektren hintereinander aufgenommen. Die Messung startet bei einer
Frequenz von 1 kHz und wird zuerst in Richtung höherer Frequenzen gefahren bis
das obere Limit von 500 kHz erreicht ist. Anschließend fährt der Potentiostat die
Frequenz zum unteren Limit von 20 mHz. Die eingestellte Amplitude beträgt bei
allen EIS-Messungen 5 mV.
Normalerweise muss das zu untersuchende System einen stationären Zustand
erreichen, bevor die Messung startet, da gerade die Aufnahme der Messpunkte im
niederfrequenten Bereich eine gewisse Zeit in Anspruch nimmt. Ein schwankendes
Verhalten der Probe kann dementsprechend zu einer Verschiebung der Messpunk-
te führen [167]. Um auch Impedanzspektren mit einem sich ändernden System
interpretieren zu können, kann der ZHIT-Algorithmus angewendet werden, der von
Schiller et al. entwickelt worden ist [168]. Der Algorithmus beruht auf der
allgemein gültigen Kramers-Kronig-Beziehung, die durch die Beschränkung
auf Zweipolsysteme jedoch vereinfacht wird und daher zur Validierung oder Re-
konstruktion von Impedanzspektren elektrochemischer Systeme eingesetzt werden
kann.
Die Näherung beruht darauf, dass die Phasenverschiebung stabiler ist als die
Impedanz und durch die Nutzung der Hilbert-Transformation der Verlauf der
Impedanzkurve in guter Näherung aus der Entwicklung des Phasenwinkels ϕ her-
geleitet werden kann. In Abbildung 6.7a ist der Bode-Plot einer Impedanzmes-
sung einer alkalischen Methanollösung (0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH) an einem
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(a) (b)
Abbildung 6.7. Elektrochemische Impedanzspektren einer 0,5 M NaOH + 0,5 M
MeOH-Lösung bei einem Potential von 0,66 V vs. RHE mit und ohne
die ZHIT-Korrektur in der (a) Bode-Darstellung und (b) Nyquist-
Darstellung. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 400 rpm, Amplitude = 5 mV.
Platinkatalysator dargestellt. Die Anwendung der ZHIT-Näherung zeigt auf den
Phasenwinkel keinerlei Auswirkung, während sich die Impedanz im niederfrequen-
ten Bereich verändert. Die zugehörige Nyquist-Darstellung der Messung findet
sich in Abbildung 6.7b. Auch in dieser Darstellungsform ist deutlich zu erkennen,
dass sich der Verlauf durch die Anwendung der Näherung vor allem im Bereich der
niedrigen Frequenzen verändert.
Ohne die Näherung entsteht im niederfrequenten Bereich eine geschlossene
Schlaufe und daran anschließend verläuft das Spektrum mit einem annähernd kon-
stanten Imaginärteil weiter. Aus der Literatur ist das Auftreten einer Schlaufe in
diesem Frequenzbereich von Untersuchungen der sauren MOR bekannt, jedoch ist
diese nach oben offen [21, 169–171]. Dieses pseudo-induktive Verhalten ist typisch
für Systeme mit adsorbierten Intermediaten oder anderen oberflächenverändern-
den Prozessen [170–172]. Mit Hilfe des ZHIT-Algorithmus wird die geschlossene
Schlaufe in eine offene Schlaufe überführt.
Neben der Schlaufe bei geringen Frequenzen im Nyquist-Plot bildet sich bei
der alkalischen MOR ein Halbkreis bei höheren Frequenzen. Dieser Halbkreis resul-
tiert aus der elektrochemischen Reaktion und beschreibt den Ladungsübertragungs-
bzw. Durchtrittswiderstand sowie den Beitrag der Doppelschicht [173]. Aus den
Schnittpunkten des Halbkreises mit der x-Achse lassen sich der Elektrolytwider-
stand zwischen der Referenz- und Arbeitselektrode und der Ladungsübertragungs-
widerstand bestimmen.
Die Nutzung der ZHIT-Näherung ist nur für eine einzelne Messung auf das Sys-
tem anwendbar. Werden mehrere Spektren hintereinander aufgenommen, so tritt
eine dauerhafte Verschiebung auf (Abb. 6.8). Mit fortlaufender Zeit vergrößert
sich der Durchtrittswiderstand, was bedeutet, dass eine Verlangsamung der Kine-
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Abbildung 6.8. Elektrochemische Impedanzspektren einer 0,5 M NaOH + 0,5 M
MeOH-Lösung bei 0,66 V vs. RHE in der Nyquist-Darstellung, die
direkt hintereinander aufgezeichnet worden sind, mit Anwendung der
ZHIT-Näherung. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 400 rpm, Amplitude = 5
mV.
tik auftritt. Bei der vorliegenden Messung der 0,5 M alkalischen Methanollösung bei
0,66 V vs. RHE erhöht sich der Widerstand von 276,7 Ω auf 655,6 Ω zwischen dem
ersten und zweiten Durchgang. Diese Werte verdeutlichen die zeitabhängige Ver-
schiebung des Systems. Auch die Aufnahme von mehr als zwei Spektren zeigt einen
fortlaufenden Anstieg des Durchtrittswiderstandes mit der Zeit. In Abbildung 6.9
ist der Durchtrittswiderstand von 8 Impedanzspektren gegen die Spektrenzahl auf-
getragen. Die Impedanzzyklen werden dafür direkt hintereinander aufgezeichnet,
die Aufnahme eines einzelnen Spektrum dauert ca. 25 min. Zwischen dem Durch-
trittswiderstand und der Zyklenzahl zeigt sich ein linearer Zusammenhang. Dies
bedeutet, dass die für die zeitliche Verschiebung verantwortlichen Prozesse über
die gesamte Messzeit kontinuierlich ablaufen.
Zur weiteren Untersuchung des Systems und der Interpretation des Impedanz-
verhaltens der alkalischen MOR werden Messungen mit unterschiedlichen Konzen-
trationen an Elektrolyt und Methanol durchgeführt. Die Ergebnisse dieser EIS-
Messungen finden sich in Abbildung 6.10. Es werden jeweils drei verschiedene
Konzentrationen untersucht (0,5 M; 0,25 M und 0,1 M). Abbildung 6.10a zeigt
die Impedanzspektren für die Untersuchung der Elektrolytkonzentration. Entgegen
den Erwartungen, da die Kinetik im Alkalischen höher ist als im Sauren, nimmt
der Durchtrittswiderstand mit der Verringerung des pH-Wertes ab. Jedoch spie-
geln diese Werte die Ergebnisse der dynamischen Messungen wieder, bei denen der
Strom mit der Reduzierung der Elektrolytkonzentration im untersuchten Bereich
zunimmt. Diese Stromerhöhung kann somit durch die Reduzierung des Widerstan-
des erklärt werden.
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Abbildung 6.9. Auftragung des Durchtrittswiderstandes gegen die Zahl der Impedanz-
aufnahme, gemessen jeweils bei 0,66 V vs. RHE in einer 0,5 M NaOH +
0,5 M MeOH-Lösung. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 400 rpm, Amplitude
= 5 mV.
(a) (b)
Abbildung 6.10. Elektrochemische Impedanzspektren einer alkalischen Methanollösung
bei 0,66 V vs. RHE unter Variation der (a) Hydroxidionen- und (b)
Methanolkonzentration in der Nyquist-Darstellung mit Anwendung
der ZHIT-Näherung. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 400 rpm, Amplitu-
de = 5 mV.
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Die Impedanzspektren der drei untersuchten Methanolkonzentrationen sind in
Abbildung 6.10b zu sehen. Das System mit einer Konzentration von 0,5 M Metha-
nol hat einen Durchtrittswiderstand von 276,69 Ω. Der Anstieg der Impedanz in
Folge der Konzentrationsänderung auf 0,25 bzw. 0,1 M Methanol liegt bei 208,5 Ω
auf 485,2 Ω bzw. 1391,3 Ω auf 1668,3 Ω. Es zeigt sich, dass die Verringerung der
Konzentration einen drastischen Anstieg des Durchtrittswiderstandes zur Folge hat.
Auch dieses Verhalten bestätigt die Ergebnisse der aufgenommenen Cyclovoltam-
mogramme. Die Reduzierung der Kinetik kann durch das Fehlen von Methanol-
spezies auf der Oberfläche erklärt werden. Die Reaktionsrate hängt direkt mit der
Konzentration zusammen, die in diesem Fall durch die Menge der adsorbierten
Reaktionsteilnehmer repräsentiert wird. Liegen weniger adsorbierte Methanolmo-
leküle auf der Oberfläche vor, so sinkt die Wahrscheinlichkeit, dass diese auf die
benötigten adsorbierten Hydroxidionen treffen und die Reaktion stattfindet.
Neben der Analyse der Durchtrittswiderstände wird die pseudo-induktive Schlau-
fe näher betrachtet. Krewer et al. haben eine ausführliche Simulationsstudie zu
dem Impedanzverhalten der sauren Methanoloxidation durchgeführt [170]. Das
Vorhandensein der pseudo-induktiven Schlaufe bei allen Messungen deutet, basie-
rend auf der Studie, auf die Wasseradsorption als limitierenden Schritt hin, da eine
Variation der Geschwindigkeit hierbei zu einer Veränderung der Größe führt, jedoch
die Schlaufe ebenfalls immer auftritt.
Durch das dynamische Verhalten des vorliegenden Systems der alkalischen MOR
müssend die EIS-Ergebnisse unter Vorbehalt betrachtet werden. Daher ist die In-
terpretation der Spektren nur unter bestimmten Umständen möglich. Nichtsdesto-
trotz lassen sich einige wichtige Erkenntnisse aus den Messungen ziehen. So kann
das dynamische Verhalten durch die ZHIT-Näherung während einer einzelnen Mes-
sung gut überbrückt werden, jedoch zeigt sich bei der Aufnahme mehrerer Spek-
tren hintereinander eine irreversible Verschiebung durch das instationäre System.
Diese Änderung hat eine lineare Abhängigkeit von der Spektrennummer, so dass
der dafür verantwortliche Effekt ebenfalls linear mit der Zeit zusammenhängt. Die
Untersuchung des Effektes der Eduktkonzentrationen auf das System zeigt, dass
der Durchtrittswiderstand stark von den jeweiligen Konzentration abhängt und die
Kinetik bei ausreichender Bereitstellung an Edukt und freien Katalysatorplätzen
schneller abläuft.
6.6. Chronoamperometrische Messungen zur
Bewertung des stationären Verhaltens
Das stationäre Verhalten einer Reaktion kann unter anderem mittels chronoam-
perometrischen (CA) Messungen untersucht werden. Dazu wird, wie in Kapitel 3.2
erläutert, für einen gewissen Zeitraum ein konstantes Potential angelegt und der re-
sultierende Strom der stattfindenden elektrochemischen Reaktionen aufgezeichnet.
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Abbildung 6.11.
Abbildung 6.12. Strom-Zeit-Kurven einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung im
Potentialbereich von insgesamt 0,4 - 1,0 V vs. RHE. Pt-RDE, T =
293 K, frot = 0 rpm.
Aufgrund der in Kapitel 5 ermittelten ungenügenden Stabilität eines kohlenstoff-
geträgerten Platinkatalysators in dem alkalischen Elektrolyten, besonders unter
Langzeitbedingungen, werden auch für die Messungen in diesem Abschnitt flache
polykristalline Platinelektroden verwendet. In Abbildung 6.12 sind die Strom-Zeit-
Kurven einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung bei verschiedenen Potentialen
zu sehen. Alle CA-Kurven weisen einen ähnlichen Verlauf auf: Zu Beginn steht ein
starker Abfall, gefolgt von einer weiteren, aber geringeren Reduzierung der Strom-
dichte. Es stellt sich bei keinem der untersuchten Potentiale ein konstanter Strom
über den ausgewählten Messzeitraum ein. Der starke Abfall der Stromdichte zu
Beginn eines jeden Potentials ist durch die Aufladung der elektrolytischen Dop-
pelschicht, sowie den Aufbau der Intermediate und Produkte auf der Oberfläche
bedingt [109].
Als Ursache für den folgenden schwächeren Abfall werden Oberflächenverän-
derungen diskutiert, welche die aktive Katalysatorfläche verringern [33, 67]. Der
Abfall ist gerade bei den niedrigen und hohen Potentialen aufgrund der geringen
absoluten Werte schwieriger zu erkennen. Für eine bessere Vergleichbarkeit findet
sich daher in Tabelle 6.4 eine Übersicht über die prozentuale Veränderung der
Stromdichte mit der Zeit. Der Anfangswert einer jeden Messung wird dabei auf
100 % gesetzt. Die Ergebnisse lassen erkennen, dass der Stromverlust gerade bei
den niedrigen und hohen Potentialen am höchsten ist. So nimmt die Stromdichte
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Tabelle 6.4. Übersicht der berechneten Stromdichten aus den CA-Kurven
aus Abbildung 6.12 relativ zur Zeit t=0 zu verschiedenen
Zeitpunkten.
Potential / V vs. RHE relative Stromdichte / %
0 s 60 s 600 s 1800 s
0,4 100 12,2 6,9 3,9
0,5 100 50,4 29,2 19,2
0,6 100 73,4 41,3 24,1
0,7 100 90,9 52,8 25,5
0,8 100 52,3 20,9 8,8
0,9 100 33,4 15,5 8,1
1,0 100 10,1 5,3 3,6
bei einem Potential von 0,4 V vs. RHE innerhalb der ersten 60 s um fast 80 %
ab, während bei 0,7 V vs. RHE gerade einmal 10 % der Stromdichte abfallen. Bei
1,0 V vs. RHE liegt der Stromverlust bei einem Wert von ebenfalls knapp 80 %.
Basierend auf der Literatur wird angenommen, dass blockierende Intermediate
die Katalysatoraktivität reduzieren. Somit würden bei 0,4 V vs. RHE Intermediate
vorliegen, die bei geringeren Potentialen die Oberfläche blockieren und erst durch
die Erhöhung des Potentials weiter reagieren. Die Erhöhung des Potentials von
0,4 bis 0,7 V vs. RHE resultiert daher in einer Verringerung der Vergiftung der
Katalysatoroberfläche. Eine weitere Erhöhung des Potentials über 0,7 V vs. RHE
führt wieder zu einem Anstieg der Blockierung aktiver Katalysatorplätze. Diese
Deaktivierung wird nun jedoch nicht durch die Blockierung der Oberfläche durch
Intermediate, sondern durch die beginnende Ausbildung an inaktiven Platinoxiden
bedingt (Kap. 7).
Da die Strom-Zeit-Kurven jedoch bei allen Potentialen eine kontinuierliche Ab-
nahme aufweisen, ist die Erklärung über blockierende Intermediate und die Bildung
von Platinoxiden nicht ausreichend. Eine alternative Erklärung für das Stromverhal-
ten ist eine lokale pH-Wert-Verschiebung infolge der ablaufenden Reaktion und des
damit einhergehenden Verbrauches an OH--Ionen [174]. Die komplette alkalische
Methanolreaktion CH3OH+6OH– −−→ CO2+5H2O+6 e– führt zur Bildung von
Kohlenstoffdioxid. Unter den vorliegenden stark alkalischen Bedingungen reagiert
das CO2 direkt zu Carbonat CO2 + 2OH– −−→ CO32– + H2O. Beide Reaktionen
sind mit CO2 und dem Verbrauch an Hydroxidionen verknüpft und können daher
zu einer lokalen Änderung der Elektrolytzusammensetzung führen.
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6.6.1. Simulation einer lokalen pH-Wert-Verschiebung
Zur Überprüfung der Annahme einer lokalen pH-Wert-Änderung wird in einer
ersten Untersuchung der Einfluss dieser Änderung auf den Strom simulativ unter-
sucht. Das dafür zugrunde liegende Modell wurde in gemeinsamer Projektarbeit
mit Fabian Kubannek erstellt. Die ausführlichen Details der Modellierung be-
finden sich im Anhang dieser Arbeit (Anhang F). Für die Modellierung wird eine
RDE-Elektrode mit einer Diffusionsschicht, welche durch Gl. 3.7 definiert ist, ver-
wendet. Der Literaturwert des Diffusionskoeffizient D von OH--Ionen beträgt bei
Raumtemperatur 5,3·10-9 m2 s-1, der von Methanol 1,3·10−9 m2 s−1 [138]. Die
Rotation der Elektrode wird mit einer Frequenz von 6,67 s-1 (ω = 2πf) fest-
gelegt. Die kinematische Viskosität einer wässrigen Lösung bei Raumtemperatur
beträgt 0,893·10-6 m2 s-1 [175]. Die Änderung der kinematischen Viskosität durch
die Zugabe von Methanol kann vernachlässigt werden, da die Werte die selbe
Größenordnung aufweisen (0,795·10-6 m2 s-1). Für die Simulationszwecke wird die
Diffusionsschichtdicke als der Flüssigkeitsbereich vor der Elektrodenoberfläche defi-
niert, in dem die angenommene lokale pH-Verschiebung aufgrund des Verbrauches
an Hydroxidionen stattfindet. Der Effekt der pH-Wert Änderung (Abb. ??) wird
basierend auf der Nernst- und Tafel-Gleichung berechnet und dient als Grund-
lage für die Berechnung der zeitlichen Stromänderung:
I = I0 · exp
(
−α ·∆pH · F
RT
)
mit ∆pH = pHt=0 − pH (6.8)
Die simulierte Kurve des Stromverlaufes unter potentiostatischen Bedingungen
ist gemeinsam mit den experimentellen Daten in Abbildung 6.13 dargestellt. Analog
zu dem experimentellen Ergebnis verringert sich der Strom über die Zeit. Die beiden
Kurven unterschieden sich dabei nur leicht voneinander. Die simulierte Stromdich-
te zeigt zu Beginn einen steileren Verlauf, flacht bei höheren Zeiten jedoch stärker
ab. Im untersuchten Messzeitraum von 1800 s wird weder in der Simulation noch
im Experiment eine stationäre Stromdichte erreicht. Der pH-Wert an der Elektro-
denoberfläche verringert sich dabei um ca. 0,3 von 13,7 auf 13,4. Dieses Ergebnis
zeigt, dass eine lokale pH-Verschiebung an der Elektrodenoberfläche die Abnahme
der Stromdichte erklären kann und daher bei der Interpretation elektrochemischer
Messungen nicht vernachlässigt werden darf. Zur Validierung wird die Simulation
noch bei weiteren Potentialen durchgeführt. Der Vergleich mit experimentell auf-
genommenen CA-Kurven zeigt hierbei jedoch eine starke Abweichung. Die Strom-
abnahme bei 0.5 V und 0.9 V vs. RHE ist in Abbildung 6.14 dargestellt. Es ist
deutlich zu erkennen, dass die Abnahme der simulierten Kurve deutlich geringer
verläuft. Eine mögliche Erklärung für diese Divergenz kann in der unterschiedlichen
Stromstärke liegen. Sowohl bei geringeren als auch bei höheren Potentialen liegen
deutlich geringere Stromdichten vor, so dass die Auswirkung des pH-Wertes haupt-
sächlich bemerkbar ist, wenn die Stromstärke ausreichend hoch ist. Bei geringen
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(a) (b)
Abbildung 6.13. Links: Strom-Zeit-Kurven der experimentellen Untersuchung (gestri-
chelte Linie) und der Simulation (gerade Linie) einer 0,5 M NaOH
+ 0,5 M MeOH-Lösung an einer Pt-RDE bei Raumtemperatur bei
einem Potential von 0,7 V vs. RHE. Rechts: Konzentrations- und pH-
Wertänderung basierend auf der Simulation.
Potentialen ist die Oberfläche noch teilweise durch CO bedeckt, zu erst reagiert
dieses zur nächsten Zwischenstufe bevor weitere Reaktionen stattfinden. Dies führt
dazu, dass kein lokaler Mangel an Hydroxid-Ionen vorliegt. Bei hohen Potentialen
setzt die Platinoxidbildung ein. Die Deaktivierung der Katalysatorplätze resultiert
ebenfalls in einer geringeren Reaktionsrate. Insgesamt lässt sich festhalten, dass die
Betrachtung des lokalen pH-Wertes an der Elektrodenoberfläche bei der alkalischen
MOR nicht vernachlässigt werden darf.
6.7. Identifizierung von Oberflächenspezies mittels in
situ EC-SEIRAS
Die Infrarotspektroskopie wird im Rahmen der Elektrochemie vor allem zur Un-
tersuchung von Intermediatspezies und Reaktionsprodukten auf der Katalysato-
roberfläche bzw. in Katalysatornähe eingesetzt. Die Nutzung dieser Technik hat
bei der Aufklärung des Mechanismus der MOR in saurer Umgebung einen großen
Beitrag geleistet [23, 176]. Für die alkalische Methanoloxidation an einem Pt-
Katalysator fanden Morallon et al. Formiationen (1385 cm-1 und 1580 cm-1),
Hydrogencarbonat (1360 cm-1), Kohlenstoffdioxid (2343 cm-1) und -monoxid (line-
ar gebunden: 2000 cm-1, brückengebunden: 1800 cm-1) [61]. Ihre Untersuchungen
zeigen, dass die Banden der Formiationen ab ca. 0,82 V vs. RHE beginnen klei-
ner zu werden, zeitgleich nimmt die CO2-Bande zu. Diese Korrelation der Zu-
und Abnahme der Banden entsteht durch die Oxidation der Formiationen zu CO2.
Analoge Ergebnisse für die detektierten Spezies in einer dünnen Elektrolytschicht
in der Nähe der Katalysatoroberfläche erzielten Zhou et al.. Sie konnten zusätz-
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(a) (b)
Abbildung 6.14. Strom-Zeit-Kurven der experimentellen Untersuchung (gestrichelte Li-
nie) und der Simulation (gerade Linie) einer 0,5 M NaOH + 0,5 M
MeOH-Lösung an einer Pt-RDE bei Raumtemperatur bei einem Po-
tential von (a) 0,5 V vs. RHE und (b) 0,9 V vs. RHE.
lich noch Carbonat detektieren (1380 cm-1) und ordneten die auftretende Bande
bei 1673 cm-1 ebenfalls dem Hydrogencarbonat zu [177]. Die in der Literatur vor-
handenen Angaben zu FTIR-Untersuchungen der alkalischen MOR beziehen sich
überwiegend auf die Untersuchung einer dünnen Schicht vor der Elektrode. Auf die-
se Weise werden viele nutzbare Einblicke in den Reaktionsablauf gegeben, jedoch
werden keine genauen Angaben über die auf der Oberfläche adsorbierten Spezies
erhalten.
Im Rahmen dieser Arbeit wird die in Kapitel 4.2 erläuterte ATR-SEIRAS Technik
angewendet. Diese erlaubt die Detektion der tatsächlich adsorbierten Moleküle
auf der Katalysatoroberfläche. Der auf einem Siliziumprisma befindliche Platinfilm
weist eine hohe Empfindlichkeit gegenüber alkalischen Medien auf, weswegen der
maximale pH-Wert des Elektrolyten auf 13 begrenzt wird, um eine ausreichende
Stabilität während der Messung zu erhalten.
6.7.1. Cyclovoltammetrische Untersuchungen
In Abbildung 6.15 sind die IR-Spektren für den Hin- und Rücklauf einer CV-
Messung für eine alkalische Methanollösung (je 0,1 M) in Schritten von 0,1 V
vs. RHE dargestellt. Die breite Bande im Bereich von 3500 cm-1 ist charakteris-
tisch für Valenzschwingungen der OH-Gruppe [178]. Die Lage ist dabei stark von
der vorliegenden Form der OH-Bindung abhängig. Freie OH-Valenzen ergeben sich
in hochverdünnten Lösungen oder der Gasphase und können bei ca. 3600 cm-1
lokalisiert werden, wohingegen die Ausbildung von Wasserstoffbrückenbingungen
zu einer Verschiebung in den niedrigeren Wellenzahlbereich führt. Im Falle der vor-
liegenden Lösung befinden sich OH-Gruppen im Wasser, im Elektrolyten (NaOH)
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(a) Hinlauf (b) Rücklauf
Abbildung 6.15. In situ EC-SEIRAS Spektren, aufgenommen während eines CVs in
einer 0,1 M NaOH + 0,1 M MeOH-Lösung. Pt-Film auf Silizium, T
= 293 K, ν = 10 mV s-1. Die Potentiale beziehen sich auf eine RHE
als Referenzelektrode.
und im Methanol. Eine direkte Identifizierung der OH-Quelle auf Basis der gefun-
denen Bande ist nicht möglich, da alle drei Substanzen eine ähnliche Bandenlage
hervorrufen. Es ist des Weiteren möglich, dass sich die jeweiligen Schwingungen
überlagern, dies führt vor allem bei sehr breiten Banden zu einem Informations-
verlust. Die Kombination mit der elektrochemischen CV-Messung erlaubt jedoch
einige Schlussfolgerungen. So ist die OH-Schwingung erst bei Potentialen ab 0,4 V
vs. RHE sichtbar. Aus CV-Messungen des reinen Elektrolyten ist bekannt, dass
die OH--Ionen des Elektrolyten im Bereich um 0,45 V vs. RHE adsorbieren. Die
Verknüpfung der beiden Resultate erlaubt die Annahme, dass es sich bei den OH-
Schwingungen um adsorbierte Hydroxidionen handelt. Es kann jedoch nicht aus-
geschlossen werden, dass im weiteren Verlauf auch Wasser einen Beitrag zu der
Absorptionsbande leistet. Methanol adsorbiert schon bei deutlich geringeren Poten-
tialen [1]. Der Beitrag von adsorbiertem Methanol an der OH-Schwingungsbande
ist daher vernachlässigbar gering.
Eine weitere Bande lässt sich bei 1630 cm-1 identifizieren. In diesem Bereich
können unter anderem Carbonylschwingungen auftreten [179]. Andererseits liegt
auch die H-O-H Deformationsschwingung einer Wasserverbindung im Bereich die-
ser Wellenzahl [178]. Die Wiederholung der CV-Messung mit einer Kohlenstoff-13
Isotop-markierten Methanollösung ist in Abbildung 6.16 dargestellt. Die Schwin-
gungsfrequenz (ν) einer Bindung korreliert direkt mit der Stärke der chemischen
Bindung, welche über die Kraftkonstante (k) definiert ist.





Die reduzierte Masse (µ) berücksichtigt den Einfluss der Masse der Bindungs-
partner, und somit auch den Masseneffekt durch deuterierte Verbindungen auf die
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Abbildung 6.16. In situ EC-SEIRAS Spektren einer 0,1 M NaOH + 0,1 M 13CH3OH
Lösung während eines CV Hinlaufes. Pt-Film auf Silizium, T = 293 K,
ν = 20 mV s-1. Die Potentiale beziehen sich auf eine RHE als Refe-
renzelektrode.
Schwingungsfrequenz.
µ = m1 ·m2
m1 +m2
(6.10)
Die Wellenzahl (ν̃) ergibt sich aus der Division der Frequenz durch die Lichtge-




Der Transfer zwischen den beiden stabilen Kohlenstoffisotopen 12C und 13C re-
sultiert in einer theoretischen Änderung der Wellenzahl um den Faktor 1,02 zu
geringeren Frequenzen. Die bei der CV-Messung der methanolhaltigen Lösung auf-
tretende Bande bei 1630 cm-1 sollte für den Fall, dass die Bindung Kohlenstoff
enthält, demnach theoretisch zu einem Wert von 1595 cm-1 verschoben werden.
Die IR-Spektren in Abbildung 6.16 zeigen im Gegensatz dazu jedoch eindeutig die
Bande weiterhin bei 1630 cm-1. Somit ist die Herkunft dieser Bande nicht mit einer
kohlenstoffbasierten Bindung verknüpft, sondern folgt aus der Wasseradsorption.
Die beiden Banden bei 1990 cm-1 und 1800 cm-1 (Abb. 6.15) verändern unter
der Nutzung des mit dem Isotop 13C markierten Methanols ihre Position um den
Faktor 1,03. Dies belegt, dass die Herkunft dieser Schwingungsbanden von Bindun-
gen zwischen einem Kohlenstoff und einem weiteren Atom stammt, es handelt sich
im Detail um Carbonylschwingungen. Die Frequenz der Schwingung einer Bindung
wird unter anderem auch durch die Umgebung beeinflusst. Dadurch lassen sich die
Carbonylgruppen verschiedener Moleküle unterscheiden. Teilweise liegen die Lite-
raturwerte jedoch eng beieinander und erschweren eine genaue Identifizierung. Die
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Abbildung 6.17. Auftragung der Wellenzahl der beiden COad Banden aus Abbil-
dung 6.15 gegen das Potential.
beiden Carbonylschwingungen während der CV-Messung der alkalischen Metha-
nollösung gehören in Übereinstimmung mit der Literatur zu adsorbiertem CO [61,
177, 180]. Die Unterschiede der Bandenpositionen sind durch die vorliegende Art
der Bindung des CO an den Platinkatalysator bedingt. Kohlenstoffmonoxid kann
linear (COl) oder mehrfachgebunden (COb) vorliegen (Abb. 6.18). Aufgrund der
Bindungsart zwischen dem CO und der Pt-Oberfläche ändert sich die Bindungs-
stärke zwischen dem Kohlen- und dem Sauerstoff. Linear gebundenes CO weist
eine stärke Carbonylbindung als zweifachgebundenes CO (brückengebunden) auf
und ist daher bei höheren Frequenzen zu lokalisieren.
Für beiden Carbonylbindungen zeigt sich eine Abhängigkeit der Lage vom Po-
(a) (b)
Abbildung 6.18. CO-Bindung an eine Platinoberfläche: (a) linear gebundenes CO und
(b) brückengebundenes CO.
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(a) Hinlauf (b) Rücklauf
Abbildung 6.19. Die integrierten Bandenintensitäten der zwei detektierten COad Spe-
zies aus dem FTIR-Spektrum (Abb. 6.15) gegen das Potential und
das korrespondierende Cyclovoltammogramm (ν = 10 mV s-1). Die
Potentiale beziehen sich auf die RHE als Referenzelektrode.
tential (Abb. 6.17). Diese Verschiebungen, welche im Bereich um 50-60 cm-1 im
Hinlauf und zwischen 40-60 cm-1 im Rücklauf liegen, beruhen auf einer Kombi-
nation zweier Effekte, dem Stark-Effekt und einer bedeckungsabhängigen Ver-
schiebung [63, 181–183]. Der Stark-Effekt bezeichnet die Aufspaltung von Spek-
trallinien in einem elektrischen Feld. Das Vorhandensein eines elektrischen Dipol-
momentes ist die Voraussetzung, dass ein Molekül dem Stark-Effekt unterliegen
kann; dies ist bei CO gegeben. Im Verlauf der CV-Messung führt die Erhöhung
des angelegten elektrischen Feldes an der Grenzfläche zu einer Verstärkung des
Stark-Effektes [184]. Neben dem Stark-Effekt existiert noch ein weiterer Ein-
fluss. Mit steigender CO-Bedeckung verschiebt sich die Frequenz zu höheren Wer-
ten aufgrund von Kopplungseffekten, welche die Konkurrenz um die Rückbindung
der Elektronen verstärkt [183].
Die Integralfäche einer Bande im IR-Spektrum korreliert mit der Menge des ad-
sorbierten Moleküls auf der Elektrodenoberfläche. Die Integration der Fläche und
die anschließende Auftragung gegenüber dem Potential liefert daher wertvolle In-
formationen über die Akkumulation der adsorbierten Spezies auf der Oberfläche.
Wie im vorherigen Abschnitt beschrieben, kann durch die Variation des Poten-
tials eine Verschiebung der Bandenposition der adsorbierten Spezies durch den
Stark-Effekt bedingt auftreten. Dabei zeigt sich häufig die Ausbildung sogenann-
ter "bipolarer"Banden [185, 186]. Diese entstehen durch die Überlappung von zwei
Banden bei unterschiedlichen Potentialen, die sich ausgehend von einem für jedes
Spektrum gleichen Referenzspektrums ergeben. Da eine quantitative Betrachtung
von bipolaren Banden schwierig ist, wird in dieser Arbeit nur der positive Teil der
Bande ausgewertet. Dadurch sind die im Folgenden diskutierten Ergebnisse der
Integralbetrachtung ausschließlich als qualitative und relative quantitative Analyse
zu verstehen.
Theresa Haisch 101
KAPITEL 6. KINETISCHE UNTERSUCHUNG DER ALKALISCHEN
METHANOLOXIDATION
Die Auftragung der integrierten Peakflächen der beiden Carbonylbanden bei
verschiedenen Potentialen, sowie die zugehörige Strom-Potential-Kurve der CV-
Messung ist in Abbildung 6.19 gezeigt. Es ist zu erkennen, dass die Ausbildung
von Kohlenstoffmonoxid, sowohl linear als auch brückengebunden, schon bei Po-
tentialen erfolgt, welche unter dem Onset der MOR liegen. In Übereinstimmung
mit der Literatur veranschaulicht dieses Verhalten den dissoziativen Charakter
der Methanoladsorption, der auch bei Verwendung eines sauren Elektrolyten auf-
tritt [63, 187, 188].
Das adsorbierte Methanol dehydriert unter der Abgabe von Wasserstoff bis zu
Kohlenstoffmonoxid.
CH3OHad −−→ CH3Oad + Had −−→ ... −−→ COad + 4 Had (6.12)
In einer sauren Umgebung besteht die Möglichkeit einer heterolytischen und homo-
lytischen Dehydrierung, wobei die heterolytische Variante dominiert [189]. Da bei
der heterolytischen Dehydrierung Protonen entstehen und bei der homolytischen di-
rekt adsorbierte Wasserstoffatome, ist davon auszugehen, dass in einem alkalischen
Elektrolyten die homolytische Dehydrierung überwiegt. Die bei der sukzessiven De-
hydrierung des Methanols entstehenden adsorbierten Wasserstoffatome reagieren
zu Wasser sobald adsorbierte Hydroxidionen vorliegen (E > 0,5 V vs. RHE). Die
Detektion des CO bei solch geringen Potentialen (E < 0,2 V vs. RHE) verdeutlicht,
dass die Adsorption des Methanols bereits in diesem Potentialbereich stattfindet.
Die Elektrooxidation des Methanols beginnt jedoch ebenfalls erst mit der Adsorp-
tion der Hydroxidionen.
Die COl-Bedeckung durchläuft bei einem Potential von 0,5 V vs. RHE ein
Maximum. Parallel mit dem Beginn des Stromflusses nimmt die COl-Bedeckung
aufgrund der Oxidation von CO zu CO2 ab. Nach Arenz et al. verläuft die
Oxidation des CO mit Hydroxidionen nach dem Langmuir-Hinshelwood-
Mechanismus (Anhang G), der voraussetzt, dass beide Reaktionspartner adsor-
biert vorliegen [190]. Spendelow et al. untersuchten das Reaktionsverhalten der
CO-Oxidation an unterschiedlichen Platinkristallstrukturen und zeigten, dass der
ablaufende Mechanismus im Alkalischen, anders als im Sauren, von der vorliegen-
den Kristallstruktur abhängig ist und somit nicht feststehend dem Langmuir-
Hinshelwood-Mechanismus folgt [191]. Im vorliegenden System beginnt die
Oxidation des CO im Potentialbereich der Hydroxidadsorption. Dadurch wird für
dieses System der Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus bestätigt. Die Ab-
nahme der COl-Bedeckung erfolgt kontinuierlich über den weiteren gemessenen
Potentialbereich, jedoch nimmt die Bedeckung an COl nicht komplett ab. Erst
im Rücklauf zu niedrigen Potentialen hin verringert sich die Bedeckung auf ein
Minimum. Das adsorbierte COb weist ein ähnliches Verhalten auf, unterscheidet
sich jedoch im Grad der Bedeckung und zeigt ein zu etwas höheren Potentialen
verschobenes Maximum.
Im Rücklauf steigt die COl-Bedeckung simultan mit dem Onset des Reakti-
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onspeaks wieder an. Die dabei stattfindende elektrochemische Reaktion verläuft
somit, zumindest teilweise, über den Reaktionspfad, der die Bildung von Kohlen-
stoffmonoxid beinhaltet. Die Bildung von COb ist im Rücklauf zu niedrigeren Po-
tentialen hin verschoben. Beide Spezies zeigen ihr Bedeckungsmaximum bei einem
Potential von 0,5 V vs. RHE. Bei geringen Potentialen nimmt die CO-Bedeckung
wieder ab. Auch im Rücklauf liegt ein geringerer Anteil an COb im Vergleich zu COl
vor. Engel et al. fanden einen Zusammenhang zwischen dem vorliegenden Ver-
hältnis von linear und brückengebundenem CO zum Gesamtbedeckungsgrad [192].
Bei hohen Bedeckungen (> 90 %) liegt ausschließlich COl vor, wohingegen bei
einer Bedeckung < 23 % das adsorbierte CO in der brückengebundenen Form vor-
liegt. Bezogen auf die Ergebnisse dieser Arbeit ergibt dies, dass sich insgesamt
betrachtet der Bedeckungsgrad näher an den 90 % als an den 23 % befindet, da
über den gesamten Potentialverlauf eine höhere COl-Bedeckung vorliegt.
Zusammenfassend zeigen die IR-Ergebnissen, dass im Hinlauf zwischen den Po-
tentialen 0,1 V vs. RHE und 0,5 V vs. RHE adsorbiertes Methanol unter sukzessiver
Dehydrierung zu CO reagiert, welches ab einem Potential von 0,5 V vs. RHE wei-
teroxidiert wird. In wie weit der Oxidationsweg vom CO zum Produkt verläuft,
kann aufgrund der vielen möglichen Nebenreaktionspfade, die in dem Mechanis-
mus involviert sind, anhand der IR-Ergebnisse nicht ermittelt werden.
6.7.2. Chronoamperometrische Untersuchungen
Das gleiche System wird mittels elektrochemischer CA-Messungen bei verschie-
denen konstanten Potentialen über ein Zeitintervall von 100 s bzw. 300 s unter-
sucht. Es werden drei Potentiale vor Erreichen sowie vier Potentiale nach dem
Peakmaximum ausgewählt.
Potentiale vor dem CV-Peakmaximum
Die CA-Kurven inklusive der Peakflächen der identifizierten Adsorbate für die drei
eingestellten Potentiale vor dem Erreichen des Strommaximums (0,47 V vs. RHE,
0,57 V vs. RHE und 0,77 V vs. RHE) befinden sich in Abbildung 6.20. Auch
bei den potentiostatischen Messungen wird ausschließlich Kohlenstoffmonoxid auf
der Platinoberfläche nachgewiesen, wobei die brückengebundene Form bei dem
niedrigsten untersuchten Potential von 0,47 V vs. RHE nicht detektierbar ist. Da
diese Spezies während der CV-Messung auch bei diesem Potential schon vorliegt,
ist es sehr wahrscheinlich, dass die Nichtdetektion durch die Unterschreitung der
Nachweisgrenze bedingt ist. Der Strom-Zeit-Verlauf ähnelt sich bei allen drei Po-
tentialen und unterscheidet sich hauptsächlich in der Höhe des fließenden Stroms.
Innerhalb der ersten Sekunden fällt der Strom stark ab, gefolgt durch eine weitere,
aber wesentlich flachere Abnahme des Stroms über den restlichen Messzeitraum.
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(a) 0,47 V vs. RHE (b) 0,57 V vs. RHE
(c) 0,77 V vs. RHE
Abbildung 6.20. Strom-Zeit-Kurven und Peakintensitäten einer 0,1 M NaOH + 0,1 M
MeOH-Lösung aufgenommen bei drei unterschiedlichen Potentialen.
Pt-Film auf Silizium, T = 293 K.
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Abbildung 6.21. In situ EC-SEIRAS Spektren einer 0,1 M NaOH + 0,1 MeOH-Lösung
bei vier unterschiedlichen Potentialen über einen Messzeitraum von
300s. Pt-Film auf Silizium, T = 293 K. Die Potentiale beziehen sich
auf die RHE als Referenzelektrode.
Die CO-Bedeckung verhält sich bei allen drei Potentialen konstant in Abhängigkeit
von der Zeit. Die Annahme, dass die kontinuierliche Abnahme des Stroms durch
blockierende Intermediate bedingt wird, ist somit für das vorliegende untersuchte
System nicht zutreffend [33, 67].
Potentiale nach dem CV-Peakmaximum
Chronoamperometrische FTIR-Messungen im Potentialbereich nach dem dyna-
mischen Peakmaximum weisen ein anderes Verhalten auf. Auch hier werden über
den Messzeitraum von 300 s nur die beiden CO-Spezies detektiert, jedoch ver-
schiebt sich die COl-Bande mit der Zeit. In Abbildung 6.21 sind die IR-Spektren
für den Wellenzahlbereich des COl bei vier Potentialen nach dem dynamischen
Peakmaximum aufgezeichnet. Bei allen vier Graphen lässt sich erkennen, dass zwei
Banden erscheinen und sich das Verhältnis dieser Banden sowohl mit dem angeleg-
ten Potential als auch mit der Zeit verändert. In der Literatur finden sich Verweise,
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Abbildung 6.22. Die zu Abb. 6.21 korrespondierenden Strom-Zeit-Kurven. Die Poten-
tiale beziehen sich auf die RHE als Referenzelektrode.
dass die Veränderung der Bandenposition in Korrelation mit dem Stark-Effekt
steht [183, 184, 193], welcher auch bei den CV-Messungen auftritt. Im Falle der
potentiostatischen Messung wird ein konstantes Potential angelegt, wodurch das
vorhandene elektrische Feld ebenfalls konstant sein sollte. Die zeitliche Verände-
rung dürfte daher nicht mit einer Aufspaltung der IR-Bande einhergehen.
Chang et al. beschreiben, dass in einer 0,1 M sauren HClO4-Lösung mit
zunehmender CO-Bedeckung eine Blauverschiebung (Hypsochromer Effekt) auf-
tritt [193]. Eine erhöhte Bedeckungsmenge führt zu einer Veränderung der Elek-
tronendichte, ausgelöst durch die Anzahl an Elektronen, die für eine Rückkopp-
lung der CO π∗-Orbitale verfügbar sind. Die Messung in der 0,1 M alkalischen
NaOH-Lösung zeigt ein davon teilweise abweichendes Verhalten. So liegt bei ei-
nem Potential von 0,87 V vs. RHE die höchste CO-Bedeckung zu Beginn vor und
nimmt mit der Zeit ab, ohne dass die Bandenposition beeinflusst wird. Bei der
Messung mit einem Potential von 0,97 V vs. RHE zeigt sich innerhalb der ersten
ca. 100 s ein gleichartiger Verlauf der Bande wie bei der 0,87 V vs. RHE Messung.
Die Verschiebung der Bande zu höheren Frequenzen folgt der schwachen Abnahme
der CO-Bedeckung nach ca. 100 s (Abb. 6.22). Im Gegensatz zu dem Verhalten
in einer sauren Lösung kann im alkalischen Fall eine Erhöhung der CO-Bedeckung
nicht als Ursache für die Bandenverschiebung definiert werden.
Ein Vergleich der IR-Spektren (Abb. 6.21) mit der zugehörigen Strom-Zeit-Kurve
(Abb. 6.22) zeigt einen direkten Zusammenhang zwischen der Bandenverschiebung
und dem Verlauf des Stroms. Bei 0,87 V vs. RHE nimmt der Strom kontinuierlich
über den gesamten Messzeitraum ab. Die Peakfläche der COl-Bande verringert sich
ebenfalls über das Zeitintervall, die Position bleibt unverändert. Die Strom-Zeit-
Kurve bei einem Potential von 0,97 V vs. RHE zeigt innerhalb der ersten 100 s
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einen leichten Abfall, gefolgt von einem großen Stromsprung, in dem der Strom in-
nerhalb von ca. 20 s auf einen minimalen Wert abfällt. Die zugehörigen IR-Spektren
zeigen für das erste Zeitintervall, in dem der leichte Stromabfall erfolgt, dass die
Peakfläche der COl-Bande analog zu der Messung bei 0,87 V vs. RHE abnimmt
und die Bandenlage konstant bleibt. Direkt im Anschluss an den Stromsprung fin-
det eine Blauverschiebung der COl-Bande statt. Im weiteren Verlauf verschiebt sich
das Verhältnis der Banden zu Gunsten der höheren Wellenzahl. Ein analoges Er-
gebnis lässt sich auch bei den Potentialen von 1,07 V vs. RHE und 1,17 V vs. RHE
feststellen. Die Verschiebung der COl-Bande startet deckungsgleich zu dem Strom-
abfall. Eine Unterscheidung zwischen den Potentialen findet sich ausschließlich in
Bezug auf die zeitlichen Abhängigkeit des Stromplateaus vor dem Sprung, welches
bei höheren Potentialen zeitlich gekürzt ist.
Der Abfall des Stroms innerhalb einer CV-Messung der alkalischen Methanollö-
sung ereignet sich bei Potentialen ab 0,9 V vs. RHE und kann auf die Oxidation
des Platinkatalysators zurückgeführt werden (vgl. Kapitel 7). Aufgrund dieses Ver-
haltens kann die Annahme getroffen werden, dass die vorliegende Verschiebung
und der starke Abfall des Stroms bei höheren Potentialen aufgrund der Bildung
von Platinoxiden verursacht wird. In der Literatur finden sich Verweise, dass ei-
ne Veränderung der Frequenz auch bei unterschiedlichen Kristallflächen auftreten
kann [183]. Die Platinoxidation führt ebenfalls zu einer Veränderung der vorliegen-
den Adsorptionsfläche und sollte daher theoretisch analog der Kristallflächen einen
Einfluss auf die Schwingungsfrequenz ausüben können. Eine alternative Erklärung
kann die Änderung der Platinkristallflächen sein. Die für die CO-Adsorption bevor-
zugte Fläche wird nach dieser Theorie zuerst durch die Bildung von Platinoxiden
deaktiviert oder zumindest stärker von dessen Bildung beeinflusst, weswegen bei
hohen Potentialen die CO-Spezies auf anderen Kristallflächen gebunden vorliegen
und somit die Bandenlage beeinflusst.
6.7.3. Beeinflussung der Reaktionsgeschwindigkeit
Einfluss der Temperatur auf die Reaktionsgeschwindigkeit
Bei Raumtemperatur kann sowohl im Hin- als auch im Rücklauf nur CO als ad-
sorbierte Spezies auf der Oberfläche identifiziert werden. Eine Methode um weitere
Reaktionsschritte zu verfolgen ist die Reduzierung der Reaktionsgeschwindigkeit.
Die Stoßtheorie der Reaktionsgeschwindigkeit besagt, dass die Teilchen der Reak-
tanten aus kleinen, massiven Kügelchen bestehen. Dabei besitzt jedes Teilchen eine
definierte Masse, eine definierte Geschwindigkeit und definierte Richtung. Bei einer
hohen Geschwindigkeit steigt zum einen die Wahrscheinlichkeit, dass zwei Teil-
chen aufeinandertreffen, zum anderen wird bei einem erfolgreicher Zusammenstoß
ein höherer Energiebeitrag frei als bei zusammenstoßenden Teilchen mit geringer
Geschwindigkeit. Der Einfluss der Temperatur auf die Reaktionsgeschwindigkeit
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Abbildung 6.23. In situ EC-SEIRAS Spektren einer 0,1 M NaOH + 0,1 M CH3OH
Lösung während einer CV Aufnahme. Links: Hinlauf, Rechts: Rücklauf.
Pt-Film auf Silizium, T = 278 K, Die Potentiale beziehen sich auf die
RHE als Referenzelektrode.
geht über den Geschwindigkeitskoeffizienten k. Dieser steht über die Arrheni-
us-Gleichung in direkter Beziehung mit der Temperatur.
k = A · e−
Ea
R·T (6.13)
Der Reaktionsgeschwindigkeitskoeffizient (k) wird über den Arrhenius-Faktor
(A), die Aktivierungsenergie (Ea), die universelle Gaskonstante (R) und die Tem-
peratur (T) berechnet. Die Arrhenius-Gleichung beruht auf der RGT-Regel
(Reaktionsgeschwindigkeit-Temperatur-Regel, auch van’t Hoff’sche Regel),
die eine Verdreifachung der Reaktionsgeschwindigkeit bei einer Erhöhung der Tem-








Q10 beschreibt den Faktor, um den die Reaktionsgeschwindigkeit zu- oder ab-
nimmt. Die Formel ist jedoch auf geringe Temperaturdifferenzen beschränkt, sie
verliert bei großen Unterschieden ihre Genauigkeit.
Nach den beiden Gleichungen verringert sich die Geschwindigkeit infolge einer
Temperaturerniedrigung. Jedoch ist dabei zu berücksichtigen, dass auch weitere
Prozesse wie Adsorption, Desorption und Transport von der Temperaturänderung
beeinflusst werden. In Abbildung 6.23 sind die IR-Spektren einer CV-Messung ei-
ner alkalischen Methanollösung an einem Platinkatalysator bei 5 ◦C (278 K) dar-
gestellt. Analog der CV-Messung bei Raumtemperatur zeigen sich zwei Banden,
eine Bande bei 1800 cm-1 und eine Bande bei 1990 cm-1. Die bei Raumtemperatur
befindliche Bande bei 1630 cm-1 erscheint bei dieser CV-Messung nicht. Jedoch ist
auch die charakteristische OH-Bande im Bereich um 3000 cm-1 deutlich schwächer
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ausgebildet als bei Raumtemperatur. Daher ist anzunehmen, dass die Ausbildung
der Bande bei 1630 cm-1 unter der Nachweisgrenze liegt. Insgesamt betrachtet
ergeben sich hinsichtlich möglicher adsorbierter Kohlenstoff-Intermediate bei 5 ◦C
keine Unterschiede zu den Ergebnissen bei Raumtemperatur. Jusys et al. haben
ähnliche Untersuchungen mit einer 0,5 M HClO4 basierten Formaldehydlösung
durchgeführt und konnten eine weitere Bande detektieren, welche sie Ameisen-
säure zugeordnet haben [179]. Die Detektion der Ameisensäure war jedoch nur
zu Messbeginn innerhalb eines Zeitintervalls von ca. 10 s möglich, daher kann es
theoretisch sein, dass Ameisensäure oder andere Intermediate auch in der alkali-
schen Umgebung auf der Oberfläche vorliegen, die Detektion jedoch zeitlich nicht
mit der verwendeten Methode aufgelöst werden kann.
Abbildung 6.24 zeigt die Peakflächen der CO-Banden in Abhängigkeit des ange-
legten Potentials für die Messung bei Raumtemperatur und bei 5 ◦C im Vergleich.
Im Hinlauf verhält sich die Bedeckung beider CO-Spezies bei beiden Temperatu-
ren vergleichbar. Zu Beginn der Messung wird kein CO detektiert, mit steigendem
Potential nimmt die CO-Bedeckung bis zu einem Maximum zu. Das Auftreten des
Maximums weist sowohl zwischen den CO-Spezies als auch zwischen den Tem-
peraturen leichte Unterschiede auf. Das Maximum des COb ist zu etwas höheren
Potentialen hin verschoben. Ebenso führt die Verringerung der Temperatur zu ei-
ner Verschiebung der maximalen Bedeckung zu höheren Potentialen. Auf Basis
dessen ergibt sich für die geringere Reaktionstemperatur von 5 ◦C eine insge-
samt höhere Bedeckung. Die Verzögerung der Oxidation von CO zu CO2 durch die
Temperaturerniedrigung kann hierfür die Ursache sein. Im Rücklauf zeigt sich, dass
der erneute Anstieg der COl-Bedeckung bei geringerer Temperatur ein geringeres
Onset-Potential besitzt. Die Akkumulierung der COl-Spezies steigt bei geringerer
Temperatur auf einen größeren Anteil im Vergleich zu der Messung bei Raumtem-
peratur. Die Bedeckung an COb-Spezies ist im Rücklauf relativ unabhängig von
der Temperatur. Insgesamt zeigt die Messung mit verringerter Temperatur, dass
vor allem die Weiteroxidation des CO zu CO2 durch die Temperaturveränderung
beeinflusst wird.
Analog der Messungen bei Raumtemperatur werden auch potentiostatische
Messungen bei einer Temperatur von 5 ◦C durchgeführt. Die daraus resultieren-
den Strom-Zeit-Kurven und IR-Spektren sind in Abbildung 6.25 dargestellt. Die
CA-Messungen wurden bei drei verschiedenen Potentialen aufgenommen, 0,77 V
vs. RHE, 0,97 V vs. RHE und 1,17 V vs. RHE. Alle drei Strom-Zeit-Kurven weisen
einen Stromverlust mit der Zeit auf. Sie unterscheiden sich jedoch stark hinsicht-
lich der Art des Stromabfalls. Die Kurve der Messung bei 0,77 V vs. RHE verläuft
über den gesamten Messzeitraum mit einem gemäßigten Abfall. Im Vergleich weist
die Messung bei 0,97 V vs. RHE im Anfangsbereich einen etwas stärkeren Abfall
auf, bevor die Kurve nach ca. 50 s stark einbricht und der Messwert fast auf Null
fällt. Die Messung bei dem Potential von 1,17 V vs. RHE fällt direkt zu Messbe-
ginn auf einen Wert nahe der Nullstromlinie und verläuft anschließend mit einem
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(a) Hinlauf (b) Rücklauf
Abbildung 6.24. Die integrierten Bandenintensitäten der zwei detektierten COad Spe-
zies gegen das Potential bei 278 K und 293 K im Vergleich.
flacheren kontinuierlichem Abfall weiter. Die zugehörigen IR-Spektren zeigen alle
zwei Banden, welche den schon diskutierten CO-Spezies zugeordnet werden kön-
nen. Analog der Messung bei Raumtemperatur zeigt sich auch hier die Relation
zwischen Bandenposition und Verlauf der CA-Kurve. Der Stromabfall geht direkt
mit der Verschiebung der Absorptionsbanden der beiden CO-Spezies einher.
Einfluss deuterierter Substanzen auf die Reaktionsgeschwindigkeit
Neben der Verlangsamung der Kinetik durch eine Temperaturerniedrigung gibt
es noch weitere Methoden, um einen Einfluss auf die Kinetik auszuüben, damit
eventuell weitere Spezies im Verlauf der Reaktion detektiert und identifiziert wer-
den können. Eine Methode ist der Einsatz von deuterierten Molekülen. Dabei wird
der kinetische Isotopieeffekt genutzt, der in diesem Fall die Abnahme der Reak-
tionsgeschwindigkeit durch den Austausch von Wasserstoffatomen gegen Deuteri-
um beschreibt [156]. Aufgrund der veränderten Masse wird die Nullpunktschwin-
gungsenergie beeinflusst und durch die Deuterierung herabgesetzt. Daraus folgt
eine deutlich erhöhte Aktivierungsenergie, so dass die stattfindenden Reaktionen
dementsprechend bei gleicher Temperatur deutlich langsamer ablaufen. Vorausset-
zung dafür ist, dass die deuterierte Verbindung durch einen Bindungsbruch an der
Reaktion beteiligt ist.
Für die folgenden Messungen wurden vollständig deuterierte Verbindungen ver-
wendet. Somit sind alle Wasserstoffatome der Anfangsmoleküle (Methanol, Wasser
und Natriumhydroxid) durch Deuterium ersetzt. Die dynamische CV-Messung lässt
auch durch die vollständige Deuterierung nur die Detektion der CO-Spezies zu. Die
Banden sind im Vergleich zur Messung mit einer undeuterierten Lösung zu nied-
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Abbildung 6.25. (a) Strom-Zeit-Kurven einer 0,1 M NaOH + 0,1 M MeOH-Lösung
aufgenommen bei drei unterschiedlichen Potentialen (0,77, 0,97 und
1,17 V vs. RHE). Pt-Film auf Silizium, T = 278 K, (b) Die korrespon-
dierenden in situ EC-SEIRAS Spektren.
Tabelle 6.5. Bandenposition der beiden CO-Spezies unter Nutzung
einer vollständig deuterierten und undeuterierten
Lösung.
COb / cm-1 COl / cm-1
CH3OH, NaOH, H2O 1800 1990
CD3OD, NaOD, D2O 1740 1940
rigeren Frequenzen verschoben (Tab. 6.5). Diese Verschiebung beruht vermutlich
auf der Verwendung des deuterierten Lösungsmittels (Wasser). Durch die Verwen-
dung von D2O verändert sich die Umgebung. Diese Änderung kann abweichende
Schwingungsfrequenzen der Bindungen innerhalb der organischen Moleküle bewir-
ken.
Auf Basis der CV-Messung der vollständig deuterierten Lösung werden die
entstehenden CO-Peakflächen ausgewertet und gegen das Potential aufgetragen
(Abb. 6.26). Zu Vergleichszwecken sind die Werte der Messung der undeuterier-
ten Lösung mit in den Graphen eingezeichnet. Das Auftreten und der Verlauf der
Bedeckung der brückengebundene CO-Spezies weist bei geringen Potentialen ge-
ringere Unterschiede zwischen den beiden Messungen auf. Bei Potentialen über
0,7 V vs. RHE nimmt die Bedeckung in der deuterierten Lösung deutlich flacher
ab als in dem undeuteriertem System. Die COl-Bedeckung unterscheidet sich sehr
stark hinsichtlich der Deuterierung der Edukte und des Lösungsmittels. Unter Ver-
wendung deuterierter Substanzen nimmt die Bedeckung kontinuierlich über den
gesamten Potentialbereich geringfügig zu, sie ist zusätzlich deutlich geringer als
bei der Messung der undeuterierten Lösung. Die Deuterierung der Substanzen be-
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Abbildung 6.26. Die integrierten Bandenintensitäten der zwei detektierten COad Spe-
zies, COl und COb, gegen das Potential einer 0,1 M NaOH + 0,1 M
MeOH-Lösung im Vergleich zu einer Lösung, bei der alle Wasserstof-
fatome durch Deuterium ersetzt sind (NaOD, CD3OD, D2O). Pt-Film
auf Silizium, T = 293 K.
günstigt die Entstehung der brückengebundenen Spezies gegenüber dem linear an
das Platin gebundenen Molekül.
Wie bei der Diskussion der undeuterierten Lösung erläutert, kann das Verhältnis
zwischen linear und brückengebundenem CO ein Indiz für den Bedeckungsgrad der
Katalysatoroberfläche sein. Demnach liegt bei der vollständig deuterierten Lösung
eine deutlich geringere Gesamtbedeckung als bei der Verwendung der undeuterier-
ten Substanzen vor, da hier die brückengebundene Form überwiegt.
Die potentiostatische Untersuchung des deuterierten Systems wird bei drei ver-
schiedenen Potentialen durchgeführt (0,57 V vs. RHE, 0,77 V vs. RHE und 0,97 V
vs. RHE). Die dabei aufgenommenen Strom-Zeit-Kurven, sowie die korrespondie-
renden IR-Spektren der ersten 100 s sind in Abbildung 6.27 veranschaulicht. Die
Strom-Zeit-Kurve verläuft für alle Potentiale ähnlich, dem zu Beginn stattfinden-
den größeren Stromverlust folgt ein flacherer Abfall, der über den gesamten Mess-
zeitraum erfolgt. Der anfängliche Stromverlust ist am höchsten, wenn ein hohes
Potential angelegt wird (0,97 V vs. RHE). Hinsichtlich der absoluten Werte zeigt
die Messung bei 0,77 V vs. RHE nach 100 s die höchsten Stromwerte, gefolgt von
der Messung bei 0,97 V vs. RHE.
Die IR-Spektren zeigen für alle Potentiale die beiden CO-Banden. Zusätzlich fin-
det sich beim geringen Potential (0,57 V vs. RHE) eine weitere, schwache Bande
bei 1440 cm-1. Dieser Bereich ist charakteristisch für CH- bzw. CD-Schwingungen.
Andererseits findet sich in der Literatur für Carbonationen ein Referenzwert von
1440 cm-1 [195]. Eine genaue Identifizierung ist daher anhand dieser einen Bande
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nicht möglich. Jedoch ist festzuhalten, dass bei diesen Bedingungen ein weiteres
Adsorbat auf der Oberfläche vorliegt, wenn auch nur in sehr geringer Menge. Die
Erhöhung des Potentials führt zu einer deutlichen Abschwächung dieser Bande, bei
einem Potential von 0,97 V vs. RHE ist sie schon nicht mehr detektierbar. Die neue
Adsorbatspezies ist somit vor allem bei geringen Potentialen vorzufinden. Carbo-
nationen können theoretisch bei dem vorliegenden Potential von 0,57 V vs. RHE
entstehen. Jedoch sollte die Menge an Carbonationen bei höheren Potentialen zu-
nehmen, da dies das Endprodukt der Reaktion ist, und daher nicht wie durch die
EC-SEIRAS-Messung impliziert abnehmen. Unter der Annahme, dass die Bande
von Carbonationen stammt, ist eine mögliche Erklärung das Auftreten einer loka-
len pH-Wert Verschiebung. Diese führt mit zunehmender Zeit zu einer präferierten
Bildung an Hydrogencarbonationen. Alternativ kann die auftretende IR-Bande auch
auf einer Intermediatspezies beruhen, welche bei hohen Potentialen oxidiert wird
und daher die Bandenintensität mit steigendem Potential abnimmt. Hierbei wären
vor allem Ameisensäure bzw. Formiat oder Formaldehyd wahrscheinliche Kandida-
ten.
In einer weiteren potentiostatischen Messreihe werden die Substanzen nur teil-
weise durch ihre Isotopenverbindung ausgetauscht. Methanol und Wasser verblei-
ben in der deuterierten Form, das NaOH liegt in undeuterierter Form vor. Dabei
ist zu beachten, dass sich während der Messzeit die Wasserstoffatome des NaOH
mit den Deuteriumatomen der beiden anderen Substanzen austauschen können
und sich nach einer gegebenen Zeit ein Gleichgewicht einstellt, bei dem alle drei
Substanzen zum Teil deuteriert vorliegen. Die Strom-Zeit-Kurven und die dazu-
gehörenden IR-Spektren sind in Abbildung 6.28 zu finden. Der Abfall verläuft bei
allen Potentialen analog der Messung mit vollständiger Deuterierung. Jedoch sind
die Stromwerte zu Beginn der Messung in der teilweise deuterierten Lösung etwa
doppelt so hoch wie bei der Messung mit der vollständig deuterierten Lösung. Die
Zugabe von NaOD anstelle von NaOH beeinflusst die resultierende Stromstärke
sehr stark. Die durch das NaOD langsamere Kinetik belegt die Beteiligung der
Hydroxidionen am geschwindigkeitsbestimmenden Schritt. Diese Unterschiede der
Stromstärke belegen ebenfalls die Teilnahme der OH--Ionen, die im Alkalischen
aus dem Elektrolyten und nicht von dem Wasser stammen, was auch in der Li-
teratur beschrieben wird [53]. Insgesamt betrachtet beeinflusst der Austausch der
Wasserstoffatome gegen Deuterium beim NaOH die ablaufenden Prozesse haupt-
sächlich in der umgesetzten Menge, aber zeigt keine großen Auswirkungen auf den
Reaktionsmechanismus.
6.7.4. Zwischenfazit
Die Kombination von CV und FTIR identifiziert im Verlauf der alkalischen
Methanoloxidation zwei auf der Katalysatoroberfläche adsorbierte CO-Spezies, wel-
che sich schon vor Beginn der Stromdetektion auf der Oberfläche ansammeln. Dies
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(a) (b)
Abbildung 6.27. (a) Strom-Zeit-Kurven einer 0,1 M NaOD + 0,1 M CD3OD Lösung
in D2O aufgenommen bei drei verschiedenen Potentialen (0,57, 0,77
und 0,97 V vs. RHE). Pt-Film auf Silizium, T = 293 K, (b) Korre-
spondierende in situ EC-SEIRAS Spektren.
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(a) (b)
Abbildung 6.28. (a) Strom-Zeit-Kurven einer 0,1 M NaOH + 0,1 M CD3OD Lösung
in D2O aufgenommen bei drei verschiedenen Potentialen (0,57, 0,77
und 0,97 V vs. RHE). Pt-Film, T = 293 K, (b) Korrespondierende in
situ EC-SEIRAS Spektren
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wird durch die Dehydrierung des Methanols erklärbar. Mit Beginn des Strompeaks
nimmt die CO-Bedeckung ab, über den Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus
werden die Moleküle durch adsorbiertes Hydroxid weiteroxidiert. Im Rücklauf der
CV-Messung zeigt sich ein anderes Verhalten. Hier steigt die CO-Detektion mit
dem Onset an. Dies zeigt, dass die Platinoberfläche bei hohen Potentialen nicht
für die Methanoloxidation zur Verfügung steht.
Die CA-Messungen lassen ebenfalls nur die Detektion der beiden CO-Spezies
zu. Die Bedeckung der Spezies ist unabhängig der Zeit. Somit wirken die CO-
Verbindungen bei den untersuchten Potentialen nicht direkt als Katalysatorgift.
Sie bedecken zwar die Oberfläche, aber vermehren sich nicht auf dieser.
Der Versuch einer erzwungenen Verlangsamung der Reaktionsgeschwindigkeit,
um weitere Intermediate zu detektieren, wird mit der Reduzierung der Tempera-
tur und dem Einsatz deuterierter Substanzen durchgeführt. Beide Ansätze zeigen
durch eine verringerte Oberflächenbedeckung an CO eine Veränderung hinsichtlich
der Reaktionsgeschwindigkeit auf. Jedoch kann nur bei potentiostatischen Mes-
sungen unter Verwendung vollständig deuterierter Verbindungen eine neue Bande
detektiert werden. Auf Grund der Lage und des Potentialverhaltens dieser Bande
kann sie einem weiteren Intermediat mit Kohlenstoffbindung zugeordnet werden.
Jedoch kann nicht genau definiert werden, um welches Intermediat es sich dabei
genau handelt.
6.8. Spektralphotometrische Methode zur
Bestimmung von Formaldehyd1
Die Oxidation des Methanols verläuft wie im vorherigen Kapitel beschrieben
über eine Dehydrierung, wobei die Wasserstoffe nacheinander abgespalten werden.
Zuerst wird das Wasserstoffatom, welches Teil der OH-Gruppe ist, entfernt. An-
schließend folgen die drei CH-Wasserstoffe [33]. Nach der Abspaltung von zwei
Wasserstoffatomen liegt Formaldehyd (CH2O) auf der Katalysatoroberfläche vor.
Formaldehyd kann ex situ mittels verschiedener Analysemethoden detektiert wer-
den. Zur Konzentrationsbestimmung bietet sich unter anderem die Detektion mit-
tels HPLC an, da diese Technik es ermöglicht mehrere Spezies zu detektieren [196,
197]. Nachteilig erweist sich der Aufwand für die Evaluierung der nötigen, indivi-
duellen Methode. Des weiteren erschwert der hohe pH-Wert die Durchführung, da
die meisten Säulen für hohe alkalische Medien ungeeignet sind.
Eine weitere Möglichkeit die Formaldehydmenge in einer Lösung zu ermitteln,
ist die Analyse mittels der Nash-Methode. Die Nash-Methode ist eine etablierte
Technik zum Nachweis von Formaldehyd in biologischem Material wie Speichel,
1Teile dieses Kapitels wurden vorab veröffentlicht: Haisch, T.; Kubannek, F.; Haisch, C.;
Bahnemann, D. W.; Krewer, U., Electrochem. Commun., 2019, 102, 57–62
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Urin, Atemluft aber auch Gewässern [198–202]. In Verbindung mit elektrochemi-
schen Messungen der alkalischen MOR ist sie bislang noch nicht dokumentiert
worden. Untersuchungen in einem sauren Elektrolyten oder aus dem Bereich der
Photokatalyse zeigen die Tauglichkeit der Methode für die Detektion von Formalde-
hyd, welches als Intermediat der MOR auftritt [203–206]. Ein Vorteil der Methode
ist, dass andere Substanzen den Nachweis nicht bedeutend stören und mithilfe einer
Kalibrierung (Anhang E.2) auch quantitative Aussagen möglich sind. Nachteilig ist
die ex situ Charakteristik der Methode.
6.8.1. Formaldehydgehalt in der Lösung unter Variation der
Rotationsgeschwindigkeit
Für die in Kapitel 6.2.2 beschriebene Abweichung des Stromverhaltens einer
RDE von der Rotation wird vermutet, dass der Abtransport von Reaktionsinterme-
diaten mit Erhöhung der Rotationsgeschwindigkeit zunimmt und daraus folgend
der Strom sinkt [53, 54, 133]. Im Rahmen dieser Arbeit werden potentiostatische
CA-Messungen bei drei verschiedenen Rotationsraten durchgeführt und nach de-
finierten Zeitintervallen (300 s, 900 s und 3600 s) eine Probe aus der Bulklösung
entnommen und die Formaldehydkonzentration in der Lösung bestimmt.
In Abbildung 6.29 sind die Fluoreszenzspektren der drei untersuchten Rotati-
onsgeschwindigkeiten (0 rpm, 400 rpm, 1600 rpm) für die drei Messzeitpunkte
dargestellt. Für alle drei Rotationsgeschwindigkeiten zeigt sich, dass sowohl die
Intensität als auch die Peakfläche der DDL Bande bei 510 nm mit zunehmen-
der Reaktionszeit ansteigt. Die Integration der DDL-Peakfläche bei 510 nm liefert
unter Berücksichtigung der Kalibrierkurve (Anh. E.2) und des Reaktionsvolumens
die Menge an Formaldehyd (Abb. 6.30b). Nach einer Reaktionszeit von 300 s
liegt die Formaldehydkonzentration bei einer Rotation von 0 rpm etwas höher als
bei 400 rpm, wohingegen bei längerer Dauer die Formaldehydkonzentration bei
400 rpm über den Werten der 0 rpm Messung liegt. Leichte Abweichungen in den
Tendenzen stammen aus der Art der Probenentnahme und der Vermischung der
Bulklösung, welche geringfügige Unterschiede aufweisen kann. Die Formaldehyd-
konzentration bei der Messung mit einer Rotationsgeschwindigkeit von 1600 rpm
ist zu jedem gemessenen Zeitpunkt jeweils deutlich höher als bei den beiden ge-
ringeren Geschwindigkeiten.
Aus der Konzentration des Formaldehyds kann über das 2. Faraday’sche Ge-
setz die Ladung ermittelt werden, welche durch die Produktion des Formaldehyds
im Laufe der Gesamtreaktion entsteht.
QCH2O(t) = n · z · F = cCH2O · V · 2 · F (6.15)
Dabei ist Q die Ladung, n die Stoffmenge, z die Anzahl der teilnehmende Elektro-
nen und F die Faraday-Konstante. Parallel dazu kann aus der Strom-Zeit-Kurve
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Abbildung 6.29. Fluoreszenzspektren von 3,5-Diacetyl-1,4-dihydrolutidin (DDL). Die
Proben stammen von chronoamperometrischen Messungen bei 0,71 V
vs. RHE einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung bei Raumtempe-
ratur unter Variation der Rotationsgeschwindigkeit der Pt-RDE und
werden nach 5 min, 15 min und 60 min aus der Lösung entnommen.
Die Basislinie (gestrichelt) stammt von einer Blindprobe der unter-
suchten Lösung.
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(a) (b)
Abbildung 6.30. (a) Strom-Zeit-Kurve einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung
unter Variation der Rotationsgeschwindigkeit, aufgenommen bei ei-
nem konstanten Potential von 0,71 V vs. RHE für 3600 s. Pt-RDE,
T = 293 K, (b) Die aus der Fluoreszenzspektroskopie resultierenden
Formaldehydkonzentrationen gegen die Zeit.
(Abb. 6.30a) durch die Integration der Fläche zwischen Strom und Zeit die gesamte





Es wird die Annahme getroffen, dass die gesamte Ladungsmenge gleich der Sum-
me der Ladung von der unvollständigen Oxidation zu Formaldehyd und der voll-
ständigen Oxidation zu CO2−3 entspricht. Nebenreaktionen und alternative Reak-
tionspfade werden hierbei vernachlässigt. Eine mögliche Nebenreaktion könnte die
Formaldehyddisproportionierung zu Format und Methanol nach einer Canniz-
zaro-Typ-Reaktion sein [207]. Das Auftreten einer solchen Reaktion führt zu einer
Unterschätzung der Formaldehydmenge. Aus den beiden Ladungsmengen (QCH2O
und Qtot) kann die Faraday’sche Effizienz der vollständigen Methanoloxidation





Als Berechnungsgrundlage stellt die Desorption von Formaldehyd die einzige Quelle
für einen Ladungsverlust dar. Aufgrund der geringeren Elektronenzahl der Formal-
dehydbildung im Vergleich zur vollständigen Oxidation des Methanols, ergibt sich
ein Stromverlust. Die berechnete Ladung aufgrund der Formaldehydproduktion so-
wie die Faraday’schen Effizienzen für die vollständige Oxidation des Methanols
sind in Tabelle 6.6 zusammengestellt. Der bei der Messung aufgenommene Strom
ist bei höheren Rotationsgeschwindigkeiten geringer, gleichzeitig steigt die Formal-
dehydkonzentration an (Abb. 6.30b). Infolgedessen nimmt der Anteil der Ladung,
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Tabelle 6.6. Übersicht der Ladungsmengen aus der
Formaldehydproduktion und die Faraday’sche Effizienzen
für die vollständige Oxidation des Methanols zu CO2.
Standard: 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH, frot = 400 rpm.
Die kursiv gedruckten Angaben beziehen sich auf den
Parameter, der bei der jeweiligen messung verändert wurde.













Standard 3,8 96,5 9,0 95,4 32,4 89,3
0 rpm 5,0 96,2 6,6 97,4 14,6 96,6
1600 rpm 13,3 83,7 35,6 71,8 74,8 50,3
0,1 M NaOH 6,9 87,7 19,8 74,3 68,2 19,0
0,1 M MeOH 0,0 100,0 0,0 100,0 0,0 100,0
0,5 M Na2CO3 10,7 85,9 31,0 75,4 81,1 54,6
welcher auf der Formaldehydproduktion beruht, mit der Rotationsgeschwindigkeit
stark zu. Im vorliegenden System stammt nach 3600 s bei einer Rotation von
1600 rpm die Hälfte der Ladung von der Oxidation zu Formaldehyd. Bei einer Ro-
tation von 400 rpm beträgt die Effizienz der MOR 89,3 % und bei keiner Rotation
der Elektrode erhöht sich der Wert auf 96,6 %. Damit zeigt sich eindeutig der star-
ke Einfluss der Rotation auf den Reaktionsablauf. Die mit der Geschwindigkeit der
Rotation steigenden Verluste aufgrund des Formaldehyds können das divergierende
Verhalten hinsichtlich der Rotationsabhängigkeit des Stroms erklären.
6.8.2. Formaldehydgehalt in der Lösung unter Variation der
Eduktkonzentrationen
Neben der Analyse der Formaldehydkonzentration in Hinblick auf die Rotati-
onsabhängigkeit des Systems, lässt sich die Methode auch zur Analyse anderer
Parameter anwenden. Im Folgenden wird die Reduzierung der Elektrolyt- und Me-
thanolkonzentration untersucht. In Abbildung 6.31a ist die Formaldehydkonzentra-
tion der MOR in einer alkalischen Lösung unter Variation der NaOH-Konzentration
in Abhängigkeit der Reaktionszeit gezeigt. Es werden zwei verschiedene Elektro-
lytkonzentrationen verwendet: 0,5 M (pH: 13,7) und 0,1 M (pH: 13,0). Die ab-
soluten Ladungswerte der resultierenden Formaldehydkonzentration sowie die Fa-
raday’schen Effizienzen für die Bildung von CO2 finden sich in Tabelle 6.6. Die
detektierte Menge an Formaldehyd verdoppelt sich in etwa bei der Reduzierung der
NaOH-Konzentration von 0,5 M auf 0,1 M. Eine geringe NaOH-Konzentration for-
ciert folglich die Menge an Formaldehyd in der Bulklösung. Möglicherweise nimmt
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(a) (b)
Abbildung 6.31. Die aus den Fluoreszenzspektren enthaltenen Formaldehydkonzentra-
tionen in der Bulklösung einer alkalischen Methanollösung unter Varia-
tion der (a) Hydroxid- und (b) Methanolkonzentration während einer
chronoamperometrischen Messung bei 0,71 V vs. RHE. Pt-RDE, T =
293 K, frot = 400 rpm.
die Reaktionsrate bezüglich der vollständigen Oxidation ab, da nur eine ungenü-
gende Anzahl an Hydroxidionen für den weiteren Verlauf der Oxidation auf der
Katalysatoroberfläche zur Verfügung stehen. Eine geringere Menge an OH--Ionen
resultiert in einer geringeren Menge an adsorbiertem OH. Alternativ kann auch das
Verhältnis zwischen Methanolmolekülen und Hydroxidionen ausschlaggebend sein,
so dass die Oberflächenbedeckung des Methanols in diesem Fall zu hoch für die An-
zahl der adsorbierten OH--Ionen ist. Eine zu hohe Methanol-Oberflächenbedeckung
verringert zeitgleich die Adsorption weiterer OH--Ionen. Der in beiden Fällen vor-
liegende Mangel an OH--Ionen resultiert in einem Stopp der Reaktion auf der Stufe
des Formaldehyds und einer steigenden Bedeckung von HCHO auf der Katalysato-
roberfläche. Zum Ausgleich des Gleichgewichtes zwischen Ad- und Desorption wird
die Menge an Formaldehyd in der Lösung dabei erhöht. Des weiteren können auch
auftretende Nebenreaktionen wie die Disproportionierung von Formaldehyd einen
Anteil beitragen. Höhere pH-Werte vereinfachen diese Reaktion und reduzieren auf
diese Weise die detektierte Menge.
Des Weiteren wird auch der Einfluss der Methanolkonzentration auf das Vorhan-
densein von Formaldehyd in der Messlösung untersucht. Die Gegenüberstellung der
zeitlich detektierten Menge an Formaldehyd für die beiden untersuchten Metha-
nolkonzentrationen (0,5 M und 0,1 M) ist in Abbildung 6.31b zu sehen. Für die
geringere Methanolkonzentration weicht die DDL-Bande zu keinem Zeitpunkt von
der Blindprobe ab (Anhang E.3). Es wird somit kein Formaldehyd in der Lösung
detektiert. Die Reduzierung der Methanolkonzentration von 0,5 M auf 0,1 M führt
somit zu einer drastischen Senkung der Formaldehydproduktion bzw. der detek-
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tierten Menge in der Bulklösung. Es ist anzunehmen, dass der Überschuss an OH--
Ionen ausreichend ist, um die entstehenden adsorbierten Formaldehydmoleküle auf
der Oberfläche direkt weiter zu oxidieren.
In einer letzten Messreihe wird das System unter Leerlaufspannung (OCV) un-
tersucht. Die Analyse des entstandenen DDL ergibt einen leichten Unterschied
zur Blindprobe nach 3600 s. Etwa 1 µM an Formaldehyd wird in der Bulklösung
nachgewiesen. Im stromlosen Zustand findet die MOR nicht statt, jedoch weist
die Methanoladsorption einen dissoziativen Charakter auf. Dabei brechen Bindun-
gen innerhalb des Adsorbats auf, das Methanol zersetzt sich mittels Dehydrierung
zu neuen Komponenten. Der Nachweis des Formaldehyds im stromlosen Zustand
beweist, dass die Bildung von Formaldehyd ein Zwischenschritt der Dehydrierung
ist.
6.8.3. Cyclovoltammetrische Untersuchung der alkalischen
Formaldehydoxidation
Die Untersuchung der Formaldehydkonzentration in der Lösung bei unterschied-
lichen Eduktkonzentrationen zeigt, dass bei einer geringeren Menge an Hydroxidio-
nen eine größere Menge an Formaldehyd detektiert werden kann. Die Messung der
Formaldehydkonzentration bei verschiedenen Rotationen ergibt, dass das in der
Lösung gefundene Formaldehyd einen Verlustfaktor für den resultierende Strom
darstellt. Da jedoch bei den potentiodynamischen Messungen die Verringerung der
NaOH-Konzentration zu einer Erhöhung des Stroms führt, scheinen diese Ergeb-
nisse widersprüchlich zu sein. Daher wird in einer weiteren Messung die CV-Kurve
einer alkalischen Formaldehydlösung aufgenommen, um diese Gegensätzlichkeit zu
untersuchen.
Der Vergleich der CV-Kurven der Methanol- und Formaldehydoxidation an ei-
nem Pt-Katalysator zeigt, dass die Formaldehydoxidation Stromdichten erreicht,
die 40x größer sind als bei der MOR (Abb. 6.32) [109, 208]. Dies würde erklären,
wieso die höhere Formaldehydmenge in der Lösung bei der geringen Hydroxidkon-
zentration auch zu höheren Strömen führt. Die Unterschiede zu der Analyse der
Formaldehydkonzentration bei unterschiedlichen Rotationsgeschwindigkeiten kön-
nen auf diese Weise jedoch nicht erfasst werden. Die Ursache dieser Abweichung
könnte in der Probenentnahme liegen, welche relativ nah an der Elektrodenober-
fläche durchgeführt werden. Durch die Rotation der Elektrode wird besonders bei
hohen Geschwindigkeiten auch die gesamte Lösung gerührt, so dass eine bessere
Vermischung abläuft. Die an der Elektrodenoberfläche entstandenen Formalde-
hydmoleküle verteilen sich somit bei hohen Rotationsgeschwindigkeiten in einem
größeren Volumen.
Die Tatsache, dass Formaldehyd, welches ein Intermediat der Methanoloxidation
ist, deutlich höhere Ströme bereitstellt führt zu einer weiteren Fragestellung. Ver-
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Abbildung 6.32. Cyclovoltammogramm einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung
(grün) und einer 1,0 M NaOH + 1,0 M HCHO Lösung an einer Pt-
RDE bei Raumtemperatur mit frot = 400 rpm.
läuft die Formaldehydoxidation über einen anderen Reaktionsweg als die Methanol-
oxidation oder liegt die Ursache der starken Stromunterschiede ausschließlich in
den Schritten bis zur Formaldehydbildung. Wird die maximale Anzahl an aus-
tauschbaren Elektronen der vollständigen Oxidation berücksichtigt, zeigt sich, dass
Formaldehyd maximal vier Elektronen pro Molekül abgeben kann, wohingegen dem
Methanol sechs zur Verfügung stehen.
Um die unterschiedlichen Stromdichten resultierend aus der Elektrooxidation von
Methanol und Formaldehyd besser zu verstehen, wird im Folgenden der Mechanis-
mus der Formaldehydoxidation spezifiziert. In der Literatur finden sich vor allem
Erklärungen des Mechanismus der Formaldehydoxidation in einem sauren Elektro-
lyten. Da in einer 1 M H2SO4 Lösung jedoch der gleiche Effekt auftritt, dass die
Stromdichte der Formaldehydoxidation erheblich größer ist als bei der MOR, wer-
den auch die Ergebnisse des Mechanismus im Sauren berücksichtigt. [109]. Bei der
Adsorption von Formaldehyd auf Platin in einer sauren Umgebung konnte ähnlich
wie bei der Methanoladsorption festgestellt werden, dass eine Chemisorption von
CO in Folge der Dehydrierung von Formaldehyd auftritt [209–211]. Olivi et al.
fanden, dass neben der dissoziativen Adsorption zum CO auch noch Methylglykol
(CH2(OH)2) gebildet wird [212]. Avramov-Ivic et al. haben gezeigt, dass in einer
alkalischen Lösung durch eine reversible nucelophile Addition eines Hydroxids an
die Carbonylgruppe ein geminales Diol (CH2HOO-) entsteht, welches als elektroak-
tive Spezies fungiert und für die schwache Pt-Formaldehyd Bindung verantwortlich
ist [213]. Als geschwindigkeitslimitierender Schritt wird bei der Formaldehydoxida-
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tion die Oxidation des CO definiert, welche ebenfalls analog der MOR über adsor-
bierte Hydroxidionen abläuft [214]. Die Adsorption der Hydroxidionen wird auch bei
der Formaldehydoxidation für den Beginn der Oxidation benötigt. Obwohl die Stan-
dardredoxpotentiale leicht voneinander abweichen (E0CH3OH = +0,03 V vs. NHE,
E0CH2O = -0,11 V vs. NHE), liegt der Onset der Reaktionen im gleichen Bereich,
dies deutet daraufhin, dass bei beiden Systemen, Methanol und Formaldehyd, der
Start der Oxidation durch die Adsorption der OH--Ionen bewirkt wird [109].
Insgesamt betrachtet unterscheidet sich der Mechanismus der Formaldehydoxi-
dation somit kaum von der MOR im Alkalischen. Zwar konnte bei der MOR das
Methylglykol-Anion noch nicht nachgewiesen werden, aber dieses Anion wird wahr-
scheinlich nicht der einzige Grund für die erhöhte Umsetzung des Formaldehyds
im Vergleich zum Methanol sein. Damit müsste die Ursache in Reaktionsschritten
vor der Formaldehydbildung oder dem Vorhandensein von Methanol liegen. Die
MOR beginnt mit der Adsorption von Methanol. Diese Adsorptionsrate ist gera-
de im geringeren Potentialbereich der Oxidation der geschwindigkeitslimitierende
Schritt und könnte somit eine deutliche Verminderung der Stromdichte herbeifüh-
ren. Auch eine starke Bedeckung der Katalysatoroberfläche mit Methanolmolekülen
kann einen reduzierten Strom erklären.
Eine weitere mögliche Erklärung ist das direkte Vorhandensein von Methanol in
der Lösung. In der Industrie wird bei der Herstellung von Formaldehyd Methanol
zugegeben, um die Carbonylgruppe des Formaldehyds vor einer weiteren Oxidation
zu schützen. Das Formaldehyd reagiert dabei unter sauren oder alkalischen Be-
dingungen mit dem Methanol zu einem (Halb)Acetal. Diese Stabilisierung könnte
somit sowohl bei der MOR im Sauren wie im Alkalischen auftreten, aber wird nicht
bei der Formaldehydoxidation stattfinden.
6.8.4. Zwischenfazit
Anhand des von der Theorie abweichenden Zusammenhanges zwischen der Ro-
tationsgeschwindigkeit der Elektrode und des resultierenden Stroms ist die Menge
an Formaldehyd, einem Intermediat der Methanoloxidation, in der Lösung analy-
siert worden. Die Ergebnisse zeigen, dass die Menge an Formaldehyd in der Lösung
mit steigender Rotation zunimmt und die dadurch entstehenden Verluste an Re-
aktionsteilnehmern die Verringerung des Stroms erklären können.
Messungen beim OCV zeigen zudem ebenfalls eine geringe Menge an Formal-
dehyd in der Lösung und kräftigen die bisherige Vermutung, dass Methanol direkt
adsorbiert und auch die Dehydrierung schon ohne Anlegen eines Potentials abläuft.
Die Variation der Eduktkonzentration zeigt, dass bei geringen Mengen an Me-
thanol (0,1 M) kein Formaldehyd in der Lösung detektiert wird. Der Überschuss an
OHad ist groß genug damit Formaldehyd direkt weiteroxidiert werden kann. Geringe
NaOH-Konzentrationen (0,1 M) hingegen führen zu hohen Formaldehydmengen.
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Die Menge an OHad scheint nicht ausreichend zur Oxidation aller vorliegender
Kohlenstoffverbindungen zu sein. Jedoch ist bei diesen Messungen eine geringe
Formaldehydmenge nicht direkt vorteilhaft, da die alkalische Formaldehydoxidati-
on in deutlich höheren Stromdichten resultiert als die MOR.
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7 | Deaktivierung des Platinkatalysators
7.1. Einleitung
Die Ergebnisse aus den vorherigen Kapiteln zeigen, dass die alkalische Methanol-
oxidation zumindest zum Teil über oberflächenadsorbierte Spezies verläuft. Eben-
falls wird deutlich, dass die auf der Katalysatoroberfläche stattfindenden Prozesse
eine hohe Komplexität aufweisen. Dazu trägt auch der in dieser Arbeit verwendete
Platin-Katalysator bei. Basierend auf den bisherigen Ergebnissen und der vorhan-
denen Literatur wird daher in diesem Teil der Arbeit die Funktionalität des Kata-
lysators untersucht. Gerade mögliche Deaktivierungen verringern die Tauglichkeit
des Materials, geben aber gleichzeitig wichtige Informationen über Eigenschaften,
welche alternative Katalysatoren aufweisen müssen.
7.2. Platinstabilität unter elektrochemischen
Aspekten
Für die optimale Katalysatorwirkung darf das eingesetzte Material während der
Reaktion oder allgemein in Kontakt mit dem vorliegenden Medium strukturell nicht
verändert werden. In Abhängigkeit vom Potential und dem pH-Wert kann das im
Rahmen dieser Arbeit als Arbeitselektrode eingesetzte Platinmetall jedoch modifi-
ziert werden. Die thermodynamische Beziehung zwischen dem Zustand eines Me-
talls und dem Potential sowie dem pH-Wert wird in den Pourbaix-Diagrammen
dargestellt [134]. Abbildung 7.1 zeigt das Pourbaix-Diagramm von Platin. Die
eingezeichneten gestrichelten Linien markieren den Stabilitätsbereich von Wasser.
Oberhalb bzw. unterhalb dieser Linien zersetzt sich Wasser aus thermodynamischer
Sicht zu Sauerstoff und Wasserstoff. Verschiebungen durch z.B. Überspannungen
werden in dem Diagramm nicht abgebildet.
In Tabelle 7.1 sind die theoretischen Übergänge von Platin in einer sauren Lösung
zusammengefasst. Platin oxidiert in einer sauren, wässrigen Lösung ab einem Po-
tential von 0,98 V vs. RHE zu Platinhydroxid Pt(OH)2 (Oxidationsstufe: 0→ +II).
Eine Weiteroxidation zum 4-wertigen Platin in Platinoxid PtO2 findet ab 1,045 V
vs. RHE statt. Die Bildung von PtO3 ab 2,00 V vs. RHE (+IV→ +VI) ist bislang
nur theoretisch beschrieben, da dieses Platin(VI)-oxid instabil ist und wieder zu
Platin(IV)-oxid und Wasser zerfällt.
Die im Alkalischen ablaufenden Prozesse der Platinzustände können auf die
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Abbildung 7.1. Pourbaix-Diagramm von Platin [134].
gleiche Art formuliert werden, wie für die ablaufenden Prozesse in einer sauren
Umgebung (Tab. 7.2). Zusätzlich zu der Ausbildung der Pt(OH)2-Spezies, welche
unter anderem von Markovic et al. beschrieben worden ist, gibt es Studien,
die in dem gleichen pH-/Potentialbereich die Existenz einer PtO-Oxidschicht pos-
tulieren [34, 53, 57, 215]. Im weiteren Verlauf dieser Arbeit wird vorerst keine
Differenzierung zwischen Pt(OH)2 und PtO getroffen. Beide Verbindungen treten
im gleichen Potentialbereich auf und gelten als reversibel. Die Bezeichnung Platin-
oxid beinhaltet aufgrund der Vereinfachung im Rahmen dieser Arbeit ebenfalls die
Pt(OH)2-Spezies, auch wenn diese nomenklaturtechnisch als Platinhydroxid zu be-
zeichnen ist. Ein weiterer Unterschied zu dem sauren Elektrolyten ist die verbesserte
Stabilität des Platins im alkalischen Medium, da nach Pourbaix keine Auflösung
des Metalls wie im Sauren (Pt2+) stattfindet. Cherevko et al. haben jedoch
experimentell nachgewiesen, dass eine Platinauflösung auch in einem alkalischen
Tabelle 7.1. Reaktionsgleichungen der ablaufenden Reaktionen in einem sauren




Pt + 2 H2O → Pt(OH)2 + 2 H+ + 2 e- E = 0,98 - 0,0591 pH
Pt(OH)2 → PtO2 + 2 H+ + 2 e- E = 1,045 - 0,0591 pH
PtO2 + H2O → PtO3 + 2 H+ + 2 e- E = 2,00 - 0,0591 pH
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Elektrolyten auftreten kann. Daher ist bei experimentellen elektrochemischen Mes-
sungen darauf zu achten, dass bei hohen Potentialen (E (V) > 1,19 + lg [Pt2+])
eine Platinauflösung bis zu 5 ng cm-1 pro Zyklus möglich ist [216].
7.3. Experimentelle Untersuchung der
Platinoxidbildung
Die Untersuchung der Platinoxidbildung besteht aus vier experimentellen Seg-
menten. Im ersten Schritt werden potentiodynamische Cyclovoltammogramme un-
ter der Variation des oberen Umkehrpotentials von einer methanolfreien und ei-
ner methanolhaltigen Lösung aufgenommen. Der Vergleich der resultierenden CV-
Kurven liefert Informationen über die Korrelation zwischen den Prozessen, welche in
Abhängigkeit vom Methanol auftreten. Die Variation des oberen Potentials ermög-
licht die gezielte Untersuchung der stattfindenden Prozesse bei hohen Potentialen.
Als nächstes wird das Peakstromverhältnis des Hin- und Rückpeaks unter der Va-
riation verschiedener Parameter betrachtet. Wie in Kapitel 6.3.4 beschrieben, kann
das Verhältnis Informationen über die Oxophilie des Katalysators geben.
Des weiteren wird das Startpotential variiert. Bei allen vorherigen dynamischen
Messungen wird das Startpotential im niedrigen Potentialbereich gewählt und die
Messung mit einem Scan in positiver Richtung begonnen. Die Verlegung des Start-
potentials zu einem hohen Potential und einem folgenden Scan in negativer Rich-
tung zeigt den Einfluss der Reaktionen, die während des Hinlaufs stattfinden, auf
den Rücklauf der CV-Kurve.
Im letzten Teil wird ein chronoamperometrisches Doppelpulsprogramm auf die
Methanoloxidation angewendet. Dabei wird ein konstantes Potential angelegt, wo-
bei ein Potentialpuls vorgeschaltet wird, der die Platinoxidbildung unterschiedlich
beeinflusst. Die resultierenden Strom-Zeit Kurven werden mit Kurven verglichen,
bei denen keine Platinoxidbildung durch einen Vorpuls initiiert wird.
Für die Durchführung der elektrochemischen Messungen wird die Dreielektroden-
Tabelle 7.2. Reaktionsgleichungen der ablaufenden Reaktionen in einem alkalischen
Elektrolyten aus dem Pourbaix-Diagramm mit den zugehörigen
Potentialen [134].
Potential Potential
V vs. NHE V vs. RHE
Pt + 2 OH- → Pt(OH)2 + 2 e- E = 0,153 E = 0,98
Pt(OH)2 + 2 OH- → PtO2 + 2 H2O + 2 e- E = 0,218 E = 1,045
PtO2 + 2 OH- → PtO3 + H2O + 2 e- E = 1,173 E = 2,00
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Abbildung 7.2. Cyclovoltammogramm einer 1 M NaOH-Lösung mit unterschiedlichen
Umkehrpotentialen. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm, ν = 20 mV s-1
Anordnung genutzt, welche in Kapitel 3.4.1 beschrieben ist. Der Ablauf der elek-
trochemischen Reinigung wird auch bei diesen Messungen den eigentlichen Auf-
nahmen vorangestellt.
7.3.1. Variation oberes Potential
Für die Variation des oberen Potentials werden Cyclovoltammogramme mit je-
weils 10 Zyklen bei 20 mV/s aufgenommen. Das obere Potential wird in 0,1 V
Schritten zwischen 0,7 und 1,2 V vs. RHE eingestellt.
Die resultierenden CV-Kurven einer 1,0 M NaOH-Lösung sind in Abbildung 7.2
dargestellt. Der anodische Hinlauf zeigt neben den drei Wasserstoffdesorpti-
onspeaks, drei Peaks im Sauerstoffbereich (I-III). Der Peak bei etwa 0,58 V vs. RHE
(I) resultierte aus der Adsorption von OH--Ionen, die beiden Peaks bei den posi-
tiveren Potentialen (II, III) können der Bildung von verschiedenen Platinoxiden
zugeordnet werden [33, 34, 107, 108]. Im Rücklauf werden die entstandenen Pla-
tinsauerstoffverbindungen reduziert, bevor die Adsorption von Wasserstoff auf allen
verfügbaren Katalysatorplätzen ab einem Potential von 0,43 V vs. RHE einsetzt.
Das Auftreten von mehreren Reduktionspeaks (IV und V) deutet darauf hin, dass
auch verschiedene Platinsauerstoffverbindungen vorliegen.
Das Verhalten der Kurven im Hinlauf unterscheidet sich, abgesehen von den
voreingestellten Umkehrpotentialen und dem daraus resultierenden verlängerten
Kurvenverlauf, erwartungsgemäß nicht mit der Variation des oberen Potentials. Im
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Rücklauf erscheinen zwei Peaks, welche sich der Reduktion von Platinsauerstoff-
spezies zuordnen lassen. Das Peakmaximum von Peak IV verschiebt sich durch die
Erhöhung des Umkehrpotentials zu leicht niedrigeren Potentialen. In der Literatur
wird solch eine Verschiebung zu negativeren Potentialen in einer sauren Lösung un-
ter anderem mit der Adsorption von Anionen in Verbindung gebracht [110]. Dies
kann für das vorliegenden System nicht zutreffen, da die vorhandenen Anionen
(OH-) schon bei geringeren Potentialen adsorbieren. Eine alternative Erklärung
ist eine thermodynamische Änderung in Folge des neuen Platinzustandes, welcher
ein weniger positives Reduktionspotential aufweist [217]. Dieser Effekt ist umso
größer, je stärker die Oberfläche von sauerstoffhaltigen Verbindungen bedeckt ist.
Das Peakpotential von Peak V verschiebt sich bei höheren Umkehrpotentialen zu
positiveren Werten. Die Peakform von Peak V deutet, insbesondere bei höheren
Umkehrpotentialen, auf eine Überlagerung zweier Spezies hin. Eine Analyse der La-
dungsmenge von Peak I (Pt-OH) aus dem Hinlauf und Peak V aus dem Rücklauf
bei einem maximalen Potential von 0,7 V vs. RHE zeigt, dass die gleiche Ladungs-
menge vorliegt. Somit werden bis zu diesem Potential ausschließlich OH--Ionen
zur Bildung von Pt-OH adsorbiert und es findet keine Platinoxidation statt. Der
Prozess ist vollständig reversibel.
Eine Auftragung der gesamten Peakflächen der Platinsauerstoffspezies gegen das
Umkehrpotential zeigt sowohl für den anodischen als auch den kathodischen Teil
eine lineare Abhängigkeit (Abb. 7.3a). Die Steigung der jeweiligen Kurven ist dabei
vergleichbar. Die absoluten Werte des Hinlaufes zeigen geringfügig höhere Werte
im Vergleich zu denen im Rücklauf. Ein minimaler Teil der entstandenen Spezies
wird folglich nicht reduziert und weist somit einen nur leicht irreversiblen Charakter
auf. Die Untersuchung des Wasserstoffbereiches unterstützt diese Aussage, auch
hier sinkt die Peakfläche minimal mit fortlaufender Zyklenzahl. Der Anteil der
irreversiblen Spezies nimmt mit der Erhöhung des Umkehrpotentials leicht zu. Dies
deutet auf einen Zusammenhang mit den entstandenen Platinoxiden hin.
Die Änderung des oberen Umkehrpotentials hat ebenfalls einen großen Einfluss
auf die Höhe der Reduktionspeaks im Rücklauf. Die Stromdichten der Peaks stei-
gen mit dem eingestellten Umkehrpotential an. Dabei korrelieren die Strommaxima
linear mit den jeweiligen Umkehrpotentialen (Abb. 7.3b). Die resultierenden Stei-
gungen unterscheiden sich deutlich voneinander. Die Zunahme der Stromdichte
von Peak IV wird durch das obere Potential stärker beeinflusst als die von Peak
V. Dies bedeutet, dass der Hauptteil der Reduktion des Platinoxids durch Peak IV
repräsentiert wird.
Analog zu den CV-Messungen mit dem reinen Elektrolyten werden die Mes-
sungen mit einer methanolhaltigen Lösung durchgeführt (0,5 M NaOH + 0,5 M
MeOH). Die Ergebnisse dieser Untersuchung sind in Abbildung 7.4 dargestellt.
Die CV-Kurven bestehen aus jeweils einem Oxidationspeak im Hin- wie auch im
Rücklauf, der die MOR beschreibt. Der Onset für den MOR-Hinlaufpeak liegt bei
einem Potential von ca. 0,5 V vs. RHE. Der Vergleich mit dem Elektrolyt-CV zeigt,
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(a) (b)
Abbildung 7.3. Die Auftragung der (a) Ladungsmenge von Peak I-III (Hinlauf) bzw.
IV und V (Rücklauf) und (b) die Peakstromdichte von Peak IV und V
gegen das Umkehrpotential. Daten erhalten von Abbildung 7.2
dass in diesem Potentialbereich auch die OH Adsorption startet. Eine detaillierte
Beschreibung der stattfindenden Prozesse und Zusammenhänge findet sich in Ka-
pitel 3.1.2. Das Peakmaximum der MOR liegt im Hinlauf für alle Messungen bei
0,74 V vs. RHE, im Rücklauf ist das Peakmaximum mit höherem Umkehrpotential
zu negativeren Werten verschoben. Befindet sich das Umkehrpotential bei einem
geringeren Wert als das Peakmaximum im Hinlauf (hier: 0,7 V vs. RHE ≤ 0,74 V
vs. RHE), so verlaufen Hin- und Rücklauf kongruent. Erst wenn das obere Potential
größer als das Potential des Peakmaximums wird, ergibt sich im Rücklauf ebenfalls
ein Peak und eine Hysterese zwischen den beiden Oxidationspeaks tritt auf. Ab-
bildung 7.5 zeigt die lineare Beziehung zwischen dem Peakstrom-Verhältnis sowie
der Hysterese, hier definiert als die Differenz der Peakpotentiale, und dem obe-
ren Umkehrpotential. Je höher das Umkehrpotential gewählt wird, desto niedriger
ist die resultierende Stromdichte des Rücklaufpeaks, das Stromverhältnis nimmt
dementsprechend zu, und desto breiter wird die Hysterese.
In der Literatur wird unter anderem die Bildung von Platinoxiden als Ursache für
den Abfall der Stromdichte der MOR in CV-Rücklauf postuliert [33, 34, 218]. Nach
Pourbaix dürften die ersten Oxide erst ab einem Potential von 0,98 V vs. RHE
auftreten, aber der Vergleich der CVs ohne und mit Methanol bestätigt die in
der Literatur stehende Annahme, dass sich die Platinoxide schon bei geringeren
Potentialen bilden und sich begrenzend auf die MOR auswirken.
Wie schon erwähnt wirkt sich das Umkehrpotential auf den Onset des Rückpeaks
der MOR aus. Dieser verschiebt sich mit höherem Umkehrpotential zu geringeren
Spannungswerten. Dadurch ergibt sich eine Vergrößerung der Hysterese zwischen
den Peaks. Die Zunahme der Hysterese beim Anlegen eines hohen Umkehrpotenti-
als indiziert, dass der dafür verantwortliche Prozess bei hohen Potentialen stärker
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Abbildung 7.4. Cyclovoltammogramm einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung
mit unterschiedlichen Umkehrpotentialen. Pt-RDE, T = 293 K, frot
= 0 rpm, ν = 20 mV s-1.
Abbildung 7.5. Graphische Darstellung des Peakstrom Verhältnisses und der Hysterese,
erhalten aus Abbildung 7.4, gegen das obere Potential. Da die Messung
mit einem oberen Potential von 0,7 V vs. RHE nicht das Strommaxi-
mum erreicht, sind das Stromverhältnis (= 1) und die Hysterese (= 0)
nicht in diesem Diagramm dargestellt.
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(a) (b)
Abbildung 7.6. Die Auftragung der (a) Integralfläche der Oxidationspeaks und (b) des
Verhältnisses der Ladungsmengen gegen das Umkehrpotential. Daten
erhalten von Abbildung 7.4
ausgeprägt ist. Das Verhältnis der beiden MOR Peakflächen, Qh/Qr nimmt mit
steigendem Potential linear zu. Das bedeutet, dass der Rücklaufpeak abnimmt,
je höher das Umkehrpotential gesetzt wird (Abb. 7.6). In der Literatur wird das
Verhältnis dieser beiden Peaks auf verschiedene Art definiert. Einerseits wird die
Reduzierung der Stromdichte mit steigendem Potential der vermehrten Platinoxid-
bildung zugeordnet. Daraus ergibt sich, dass die Katalysatorplätze erst bei niedri-
geren Potentialen wieder für die Methanoladsorption und anschließende Oxidation
zur Verfügung stehen. Die Bedeckung an neu adsorbiertem Methanol ist daher
geringer und somit auch die resultierende Strommenge. Andererseits wird das Ver-
hältnis dem Vergiftungsfaktor des Katalysators gleichgesetzt. Je höher die Anzahl
an Vergiftungsspezies aus der Reaktion während des Hinlaufes, desto höher auch
der Rückpeak, der durch die Oxidation der blockierenden Intermediate entsteht.
7.3.2. Oxophilie des Platinkatalysators
Abbildung 7.7 zeigt je einen Zyklus einer CV Aufnahme einer 0,5 M NaOH +
0,5 M MeOH-Lösung bei verschiedenen Umkehrpotentialen. Die Stromdichte im
Hinlauf ist unabhängig vom Umkehrpotential, der Rücklaufpeak wird jedoch von
diesem beeinflusst. Je höher das Umkehrpotential gewählt wird, desto geringer ist
der resultierende Strom im Rücklauf. Dementsprechend steigt das Verhältnis zwi-
schen Hin- und Rückstrom mit steigendem Umkehrpotential. Dies bedeutet, dass
während des Rücklaufes bei der Wahl eines hohen Umkehrpotentials deutlich weni-
ger Methanoloxidation stattfindet als bei kleineren Umkehrpotentialen. Die Zunah-
me des Verhältnisses bei hohen Potentialen zeigt, dass bei diesen Potentialen ein
Deaktivierungsprozess stattfindet, der den Katalysator hinsichtlich der Reaktion im
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Abbildung 7.7. Cyclische Voltammogramme einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung
unter Variation des oberes Potentials zur Berechnung des Peakstrom-
verhältnisses ih/ir. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm, ν = 20 mV s-1.
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Abbildung 7.8. Die Auftragung des Peakstromverhältnisses ih/ir gegen das obere Po-
tential. Die Werte stammen aus Abbildung 7.7.
Rücklauf hemmt. Bei dem dafür zugrundeliegenden Prozess handelt es sich um die
Deaktivierung des Katalysators durch die Bildung von inaktiven Platinoxiden. Zu
Beginn des Rücklaufes werden die Oxide wieder reduziert, so dass das Platin seine
Aktivität hinsichtlich der Methanoloxidation zurück erlangt. Mit höheren Poten-
tialen nimmt die Menge an gebildetem Platinoxid zu und somit stehen die aktiven
Katalysatorplätze erst zu einem späteren Zeitpunkt wieder zur Verfügung. Der Zu-
sammenhang zwischen dem Stromverhältnis und dem angelegten Umkehrpotential
weist eine lineare Tendenz auf (Abb. 7.8). Daraus wird die Schlussfolgerung ge-
zogen, dass der stattfindende Deaktivierungsprozess des Katalysators proportional
mit der Erhöhung des oberen Potentials zunimmt.
Neben dem Einfluss des Umkehrpotentials wird auch die Wirkung des pH-Wertes
sowie der Einfluss der Methanolkonzentration auf das Peakstromverhältnis (ih/ir)
untersucht (Anhang E.4). Bei einem pH-Wert von 13,7 zeigt die untersuchte 0,5 M
MeOH-Lösung ein Verhältnis von 1,90. Die Reduzierung des pH-Wertes auf 13,4
und 13,0 verändert das Verhältnis nur geringfügig auf 1,81 bzw. 1,85. Der Ein-
fluss der Hydroxidionenkonzentration auf das Verhältnis der beiden Peakströme
zueinander ist somit im untersuchten Bereich nur marginal. Eine Verringerung der
Methanolkonzentration hingegen zeigt einen enormen Einfluss. Die Reduzierung
der Konzentration von 0,5 M auf 0,25 M erhöht das Verhältnis von 1,90 auf 2,37.
Eine weitere Konzentrationsverringerung auf 0,1 M MeOH steigert den Wert des
Stromverhältnisses auf 2,98. Dies bedeutet, dass die geringe Methanolkonzentra-
tion einen hemmenden Einfluss auf die Strommenge im Rücklauf im Vergleich
zum Hinlauf ausübt. Die geringe Konzentration führt zu einer verminderten Ad-
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sorptionsmenge an Methanolspezies auf der Katalysatoroberfläche, daher wäre es
möglich, dass mehr Platinoxide gebildet werden können. Dementsprechend sollte
aber auch die Variation der Hydroxidionenkonzentration einen ähnlich starken Ef-
fekt aufzeigen, besonders wenn die Platinoxidbildung mit der erhöhten Bedeckung
an OHad zunimmt. Daher ist vielmehr anzunehmen, dass bei der Veränderung der
Methanolkonzentration nicht direkt die Platinoxidbildung beeinflusst wird, son-
dern die Konzentration einen direkten Einfluss auf die Reaktion im Rücklauf hat.
Bei geringeren Methanolkonzentrationen entsteht eine zusätzliche Verknappung an
MeOHad, weshalb der Strom im Rücklauf sinkt.
7.3.3. Einfluss des Startpotentials
Im Allgemeinen wird bei der Aufnahme eines CVs das Startpotential aus einem
Bereich gewählt, in dem keine elektrochemischen Prozesse stattfinden. Für die Auf-
nahme eines CVs für die MOR ist es üblich bei dem unteren Potential oder dem
OCV zu starten. Der anodische Scan ist somit der Hinlauf und der kathodische
der Rücklauf. Um die Auswirkungen der ablaufenden Prozesse aus dem Hinlauf
auf den Rücklauf zu untersuchen, wird das Startpotential dem oberen Potential
gleichgesetzt. Dementsprechend repräsentiert in diesem Fall der kathodische Teil
den Hinlauf und der anodische Teil den Rücklauf. Für die Untersuchung des Ein-
flusses des Startpotentials werden ebenfalls zyklische Messungen mit 10 Zyklen bei
20 mV s−1 durchgeführt. Die untersuchten Startpotentiale liegen bei 0,0 und 1,2 V
vs. RHE.
Die CV-Kurven mit unterschiedlichem Startpotential sind in Abbildung 7.9 dar-
gestellt. Die Kurve, welche bei niedrigeren Potentialen beginnt und dann in posi-
tiver Scanrichtung weiterverläuft, wird im Folgenden als Normal-Scan bezeichnet,
wohingegen der Reverse-Scan die Aufnahme beginnend bei hohem Potential und
anschließendem Verlauf in negativer Richtung definiert. Beide Kurven zeigen den
bisher bekannten Verlauf der MOR, wie in Kapitel 3.1.2 bereits erläutert. Deutlich
zu erkennen ist ebenfalls, dass beide Kurven exakt übereinander liegen. Zwischen
den beiden Kurven liegen keine elektrochemischen Unterschiede vor, es besteht
somit keine Korrelation zwischen dem Startpotential und der resultierenden CV-
Kurve. Die Bildung von Intermediaten, welche die Oberfläche blockieren, da sie
in dem vorliegenden Potentialfenster nicht oxidieren, würden mit der Zeit akku-
mulieren. Dadurch würde die aktive Katalysatorfläche stetig abnehmen. Jedoch
kann dies mit den vorliegenden Messungen nicht bestätigt werden. Somit kann
auch die Annahme, dass Intermediate mit unter die Ursache für die Hysterese
oder die Verringerung der Stromdichte der Methanoloxidation sind, nicht bestätigt
werden. Die Reduzierung des Peaks ist daher auf ablaufende Prozesse im höher lie-
genden Potentialbereich zurückzuführen. Die Bildung von Platinoxiden würde das
auftretende Verhalten der Kurven erklären. Diese könnten sich auch im Reverse-
Scan ausbilden und in Folge der Veränderung des Potentials in negativer Richtung
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Abbildung 7.9. Cyclovoltammogramm einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung mit
unterschiedlichem Startpotential. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm, ν
= 20 mV s-1
wieder reduziert werden. Dies führt zu einer Reaktivierung der Katalysatorplätze.
Neue Methanolmoleküle können auf der Oberfläche adsorbieren und anschließend
oxidiert werden. Die Hysterese zwischen den beiden Peaks entsteht somit aufgrund
eines unterschiedlichen Grades an der Oberflächenbedeckung durch sauerstoffhal-
tige Platinspezies bei hohen Potentialen.
7.3.4. Definierte Bildung von Platinoxiden
Zur Überprüfung des Systemverhaltens hinsichtlich der Platinoxidbildung bei po-
tentiostatischen Bedingungen werden Doppelpulsmessungen durchgeführt. Dafür
werden Chronoamperometriemessungen ausgeführt, die alle mit einem 10 Sekun-
den langen Vorpuls bei 0,0 V vs. RHE starten. Anschließend wird entweder direkt
das Messpotential angelegt oder ein weiterer Strompuls (Oxidvorpuls), ebenfalls
mit einer Dauer von 10 s, eingestellt. Der zweite Vorpuls beträgt 1,0 bzw. 1,1 V
vs. RHE und dient der definierten Bildung von Platinoxid. Anhand des Pourbaix-
Diagramms ergibt sich bei diesen Potentialen die Bildung unterschiedlicher Oxide.
Die erhaltenen CA-Kurven werden mit Messungen ohne den Oxidvorpuls verglichen
und analysiert. Neben dem Potential des Vorpulses wird auch das zu untersuchende
Messpotential variiert. Dieses wird so ausgewählt, dass es vor (0,66 V vs. RHE)
oder nach (0,78 V vs. RHE) dem Peakmaximum (0,74 V vs. RHE), aber noch im
Bereich der MOR liegen.
Abbildung 7.10a zeigt die CA-Kurven einer Lösung bestehend aus 0,5 M NaOH
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+ 0,5 M MeOH bei einem Potential von 0,66 V vs. RHE. Die Kurven zeigen,
dass bei diesem Potential die Auswirkung der Platinoxidbildung äußerst gering ist.
Insgesamt betrachtet ergibt sich nach der Messzeit von 300 s der höchste Strom-
dichtewert, wenn ein Vorpuls von 1,1 V vs. RHE vorgeschaltet wird. Dies entspricht
nicht der Annahme, dass bei den Potentialen des Vorpulses Platinoxide gebildet
werden, welche die aktive Fläche reduzieren. Ein detaillierter Blick auf den Beginn
der Messung zeigt jedoch, dass die Startwerte ein anderes Verhalten aufweisen. Der
Stromdichtewert bei der Messung mit Vorpuls von 1,1 V vs. RHE zum Zeitpunkt
t = 0 ist geringer als ohne Vorpuls. Die Einstellung von 1,0 V vs. RHE ergibt einen
Startwert, der zwischen den beiden anderen Kurven liegt. Die Startwerte zeigen,
dass zu Messbeginn unterschiedlich viele aktive Katalysatorplätze vorliegen. Ab-
bildung 7.11 zeigt das mögliche Bedeckungsmuster des Platinkatalysators bei den
verschiedenen Messungen zu unterschiedlichen Messzeiten. Zum Zeitpunkt t = 0
(Messbeginn nach Vorpuls) befindet sich auf der Katalysatoroberfläche, je nach
Vorpuls, teilweise Platinoxid. Der höhere Vorpuls führt dabei zu einer stärkeren
Bedeckung mit inaktiven Platinoxid. Daraus resultiert, dass zu Messbeginn bei
dem Potential von 0,66 V vs. RHE die Anzahl an freien Katalysatorplätzen bei der
Messung mit dem Vorpuls von 1,1 V vs. RHE am geringsten ist. Der Unterschied
zwischen den Stromdichten zu den Zeitpunkten der Messung, t = 0 s und t =
300 s, lässt sich dahingegen erklären, dass die gebildeten Platinoxide bei einem
Potential von 0,66 V vs. RHE wieder zu Platin reduziert werden. Durch die Re-
aktivierung des Katalysators nimmt die Stromdichte der Messungen mit Vorpuls
relativ gesehen innerhalb der ersten Sekunden der Messzeit zu. Mit fortlaufender
Zeit bilden sich bei allen drei Messungen Intermediate, welche bei dem angelegten
Potential von 0,66 V vs. RHE nicht weiteroxidiert werden können und die Ober-
fläche blockieren. Dadurch nähern sich die drei Kurven mit fortschreitender Zeit
aufeinander zu.
Die Messung wird analog bei einem Potential von 0,78 V vs. RHE wiederholt.
Dieses Potential liegt in den dynamischen CV-Kurven hinter dem Peakmaximum
der MOR. Die aufgenommenen CA-Kurven sind in Abbildung 7.10b zu sehen. Die
Stromdichten aller drei Kurven nehmen gesamt betrachtet über die Zeit ab. Für
die Messungen mit Vorpuls lässt sich deutlich erkennen, dass innerhalb der ersten
Sekunden der Messzeit die Stromdichte zunimmt, bevor der Abfall einsetzt. Inner-
halb dieser Zeit werden die während des Vorpulses gebildeten Platinoxide reduziert.
Daher fällt die CA-Kurve mit dem Vorpuls von 1,1 V vs. RHE auch erst später,
da bei diesem Potential mehr Platinoxide gebildet werden und somit auch mehr
reduziert werden müssen. Die Kurven erreichen jedoch nicht die Stromdichtewerte
wie die Messung ohne Vorpuls. Dieses Verhalten der Kurven kann durch das hö-
her angelegte Potential begründet werden. Das Potential von 0,78 V vs. RHE ist
nicht in der Lage die gesamte Platinbedeckung zu reduzieren, so dass im Verlauf
der Messung stets Platinoxid auf der Katalysatoroberfläche zu finden ist. Aufgrund
dessen ist die aktive Fläche für die gesamte Messzeit reduziert. Im Gegensatz zu
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(a) (b)
Abbildung 7.10. Strom-Zeit-Kurven einer 0,5 M NaOH + 0,5 M MeOH-Lösung aufge-
nommen bei einem Potential von (a) 0,66 V vs. RHE und (b) 0,78 V
vs. RHE ohne und mit vorgeschaltetem Potentialpuls bei 1,0 bzw.
1,1 V vs. RHE. Pt-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm.
Abbildung 7.11. Schema einer möglichen Entwicklung der Oberflächenbedeckung in
Abhängigkeit eines Vorpulses vor der CA-Messung auf Basis der Er-
gebnisse aus Abbildung 7.10 bei 0,66 V vs. RHE und 0,78 V vs. RHE.
dem Messpotential von 0,66 V vs. RHE werden bei 0,78 V vs. RHE die meisten
Adsorbate weiter oxidiert, so dass deren Blockierung der Oberfläche vernachlässig-
bar ist. Die schematische Beschreibung der Katalysatoroberfläche für den Ablauf
während der CA-Messung bei 0,78 V vs. RHE ist in Abbildung 7.11 illustriert.
Aus diesen beiden Messreihen wird ersichtlich, dass die gezielte Bildung von
Platinoxiden unter potentiostatischen Bedingungen zu unterschiedlichen Verhalten
führt. Das niedrigere Potential ist hinsichtlich der Reduzierung des inaktiven Platin-
oxides zu präferieren. Jedoch werden bis zu einem bestimmten Potentialmaximum
bei höherem Potential auch höhere Stromdichten erhalten. Die Messungen zeigen
zudem, dass die Bildung der Platinoxide bei Potentialen bis zu 1,1 V vs. RHE unter
potentiostatischen Bedingungen einen reversiblen Charakter aufweist.
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7.4. Simulation zur Evaluierung der Platinoxidbildung
Im Rahmen einer kooperativen Projektarbeit ist vom Fraunhofer-Institut für Al-
gorithmen und Wissenschaftliches Rechnen (Fraunhofer SCAI) eine Simulation zur
Untersuchung der Ursache der Hysterese in den Cyclovoltammogrammen der al-
kalischen Methanoloxidation erstellt worden. Basierend auf den experimentellen
Ergebnissen wird als Grundlage für die Simulation die Hypothese aufgestellt, dass
die Bildung von Platinoxiden die Hysterese bedingt. Die Grundlagen des Modells
sind in [219] detailliert beschrieben. Es wird unter anderem die Vereinfachung ge-
troffen, dass bei der Oxidbildung des Platins nur eine Art von Spezies gebildet wird
und nicht, wie das Pourbaix-Diagramm zeigt, mehrere verschiedene Spezies exis-
tieren. Das Platinoxid (PtOx) bildet sich nach dem Eley-Rideal-Mechanismus
zwischen einem bereits adsorbierten Hydroxid und einem Hydroxid-Ion aus der Lö-
sung (Anhang G).
Die aus der Simulation resultierenden CV-Kurven sind in Abbildung 7.12 darge-
stellt. Des Weiteren sind neben den simulierten CV-Kurven auch die experimentell
erhaltenen Daten abgebildet. Es ist deutlich zu erkennen, dass für die Wahl des
oberen Potentials von 0,7 V vs. RHE die experimentelle und die simulierte Kurve im
Hin- und Rücklauf identisch sind. Der Vergleich der beiden anderen Kurven zeigt,
dass die simulierten Kurven mit den experimentellen Daten für höhere Potentiale
(ab 1,0 V vs. RHE) sehr gut übereinstimmen. Die Ergebnisse für das mittlere Po-
tential von 0,9 V vs. RHE zeigt hingegen deutliche Abweichungen zwischen den
Daten. Die simulierten Werte liegen im Rücklauf deutlich über den experimen-
tellen Messpunkten. Dies deutet daraufhin, dass in diesem Potentialbereich noch
zusätzliche Prozesse auftreten, die den Strom verringern, vom Modell jedoch nicht
berücksichtigt werden.
In Abbildung 7.12 sind zusätzlich die simulierten Oberflächenbedeckungen der
unterschiedlichen Spezies (Edukte, Intermediate, Katalysator) dargestellt. Für die
Einstellung von 0,7 V vs. RHE als Umkehrpotential ergibt sich der folgende Re-
aktionsmechanismus auf der Oberfläche. Die OH-Adsorption ist der erste Schritt,
der die Anzahl an freien Platinstellen reduziert. Die Bedeckung durch OH und
adsorbierte kohlenstoffbasierte Spezies steigt mit dem angelegtem Potential bis
zum oberen Potential von 0,7 V vs. RHE. Bei diesen Potentialen werden keine
Pt-Oxide gebildet, so dass es im korrespondierenden CV auch keine Hysterese
gibt. Der Bedeckungsverlauf bei einem oberen Potential von 0,9 V vs. RHE zeigt
die Bildung von Platinoxidspezies. Diese beginnen bei etwa 0,8 V vs. RHE sich
zu bilden. Das gebildete PtOx bedeckt etwa 10 % der freien Oberfläche und es
resultiert eine geringe Hysterese in der CV-Kurve. Eine weitere Erhöhung des maxi-
malen Potentials auf 1,0 V vs. RHE führt zu einer maximalen Bedeckung an PtOx
von 60 %. Die Reduzierung des Oxids während des Rücklaufes beginnt bei etwa
0,8 V vs. RHE, welches mit dem Onsetpotential der Methanoloxidation im Rücklauf
übereinstimmt. Die Katalysatoroberfläche ist ab einem Potential von 0,6 vs. RHE
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Abbildung 7.12. Links: Experimentelle und simulierte CV-Kurven der alkalischen MOR
für verschiedene oberen Umkehrpotentiale. Pt-RDE, T = 293 K, ν
= 20 mV s-1). Rechts: Die zugehörigen simulierten Oberflächenbede-
ckungen. Die gepunkteten Linien repräsentieren den jeweiligen Rück-
lauf.
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wieder vollständig frei von Oxiden. Das Modell zeigt, dass bei einem Potential
von 1,0 V vs. RHE noch fast 30 % der Oberfläche mit COOH bedeckt ist. Wie
eine frühere Arbeit zeigt, sind die Intermediate teilweise austauschbar, ohne die
simulierten Stromdichten zu beeinflussen [219]. Dies bedeutet, dass ähnliche CVs
simuliert werden können, wenn sich beispielsweise während der MOR CHO anstelle
von COOH an der Oberfläche ansammelt. Diese Ergebnisse sollen daher nicht als
Beweis für einen bestimmten bevorzugten Weg der MOR interpretiert werden. Da
der Fokus auf der Bildung von Platinoxiden und deren Reduktion liegt, wurde hier
nicht versucht die Art der adsorbierten kohlenstoffhaltigen Zwischenstufen genau
zu definieren.
Insgesamt stützt die Simulation die auf den experimentellen Ergebnissen basie-
renden Schlussfolgerungen. Die Hysterese wird durch die Bildung von Platinoxiden
beeinflusst und deren Reduktion im Rücklauf ermöglicht die weitere Methanol-
oxidation. Gerade im hohen Potentialbereich können die experimentellen Daten
gut durch die Simulation reproduziert werden. Aufgrund dieser Übereinstimmung
ist anzunehmen, dass im mittleren Potentialbereich, in dem die Konformität der
unterschiedlichen Daten geringer ist, weitere Prozesse auftreten. Um das abwei-
chende Verhalten für mittlere Potentiale zu untersuchen, muss eine detaillierte
Analyse durchgeführt werden. Dabei sollte das Modell um einen detaillierteren
Mechanismus der Pt-Oxid-Bildung erweitert werden. Zusätzlich könnte z.B. die
Röntgenabsorptionsspektroskopie (XAS) eine weitere experimentelle Analysenme-
thode darstellen, um die verschiedenen Oxidzustände des Platins direkt zu messen.
7.5. Zwischenfazit
In Hinblick auf die bisherigen Resultate, erscheint vorwiegend die Platinoxidbil-
dung für die Reduzierung der Stromdichte verantwortlich zu sein und nicht eine
Blockierung der Katalysatoroberfläche durch Reaktionsintermediate. Die experi-
mentellen Ergebnisse zeigen, dass bei hohen Potentialen ein Deaktivierungsprozess
stattfindet, welcher mit der Zunahme des Potentials ebenso zunimmt. Bei dynami-
schen Messungen verhindern diese Prozesse die Methanoloxidation. Erst durch das
Anlegen genügend kleiner Potentiale verringert sich dieser Effekt und eine weitere
Methanoloxidation ist wieder möglich. Diese Resultate ergeben sich analog auch
für potentiostatische Messungen. Die CA-Messungen zeigen jedoch auch, dass die
Oberflächenveränderungen bis zu einem Potential von 1,1 V vs. RHE reversibel
sind.
Die Messung der beiden unterschiedlichen Startpunkte belegt, dass der Start-
punkt keinen Einfluss auf den Verlauf der Kurve hat. Somit findet die Deaktivierung
größtenteils erst bei hohen Potentialen statt und nicht schon während der MOR.
Die Annahme, dass Intermediate, die während der MOR entstehen, die Katalysa-
toroberfläche blockieren passt mit diesen Ergebnissen nicht überein.
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Dementsprechend ist die Platinoxidbildung für die Oberflächenveränderung ver-
antwortlich. Die experimentellen CV-Daten können gut mit der Simulation repro-
duziert werden, welche die Bildung einer Platinoxidspezies beinhaltet. Jedoch zeigt
sich hierbei vor allem bei hohen Potentialen eine gute Übereinstimmung. Aufgrund
dessen ist anzunehmen, dass im mittleren Potentialbereich (0,7 - 1,0 V vs. RHE),
in dem die Konformität der unterschiedlichen Daten geringer ist, weitere Prozesse
auftreten. Eine Möglichkeit wäre die Bildung verschiedener Platinoxidspezies, da







Der Mechanismus der MOR in einem sauren Elektrolyten ist in den letzten
Jahren intensiv erforscht worden und ist mittlerweile weitestgehend aufgeklärt.
Ein Großteil der Reaktion verläuft über adsorbiertes CO, welches analog zu Me-
thanol über das Kohlenstoffatom an die Platinoberfläche gebunden ist. Über den
Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus reagiert das adsorbierte CO mit OH-
Spezies zu CO2. Dieser Schritt ist in einem Potentialbereich von 0,4 - 0,7 V vs. RHE
der geschwindigkeitslimitierende Schritt. Die in diesem Bereich auftretende Akku-
mulierung des CO führt zu einer Vergiftung des Katalysators. Neben dem CO konn-
ten durch verschiedene Techniken noch Formaldehyd, Ameisensäure, CO2 und Me-
thylformiat als Reaktionsintermediate oder -produkte nachgewiesen werden. Das
Letztere wird dabei der Reaktion von Ameisensäure mit Methanol zugeordnet und
gilt somit ebenfalls als Nachweis der Existenz von Ameisensäure, obwohl Methyl-
formiat auch durch die Reaktion von Methanol mit CO gebildet werden kann. [22,
52, 220–222]
Für die MOR im Alkalischen ist bekannt, dass die Adsorption des Methanols,
im Gegensatz zum sauren Medium, über das Sauerstoffatom erfolgt [55, 223]. Die
hier präsentierten Ergebnisse der FTIR-Untersuchungen zeigen, dass die Methanol-
adsorption schon im Potentialbereich der Wasserstoffdesorption (ab ca. 0,2 V
vs. RHE) beginnt und mit einer sukzessiven Dehydrierung des Alkohols einher-
geht. Bei der Dehydrierung werden nacheinander die einzelnen Wasserstoffatome
des Methanols abgespalten. Diese liegen in Folge dessen adsorbiert auf der Platin-
oberfläche vor und reagieren bei höheren Potentialen mit adsorbierten OH-Spezies
unter Elektronenabgabe zu Wasser [58, 60].
Had + OHad −−→ H2O + e− (8.1)
Im ersten Schritt der Dehydrierung wird das Wasserstoffatom von der Hydroxygrup-
pe (-OH) abgespalten. Dies haben Tripkovic et al. durch Experimente nachge-
wiesen, in denen sie unterschiedlich deuterierte Methanolspezies eingesetzt und
untersucht haben [33, 56]. Daraus resultiert, dass im Gegensatz zum sauren Elek-
trolyten keine -COHad-Gruppe entstehen kann. Die Dehydrierung erfolgt bis zum
CO, welches linear und brückengebunden vorliegt. Die Bildung von Formaldehyd als
Zwischenstufe zum CO konnte durch die Analyse der Formaldehydkonzentration
in der Bulklösung bei einer Messung unter Leerlaufspannung nachgewiesen wer-
den. Yang et al. fanden ebenfalls CO als Endstufe der Dehydrierung in Folge der
Methanoladsorption an einem Palladiumkatalysator [98]. CO akkumuliert bis zum
Onset der Elektrooxidation (0,45 V vs. RHE). Die FTIR-Spektren zeigen deutlich,
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dass die CO-Bedeckung anschließend abnimmt, dies geschieht durch die Oxidation
des CO mit OHad. Schon in den späten 70er und frühen 80er Jahren entdeck-
ten Bagotzky et al. und Beden et al., dass die Adsorption der Hydroxidionen
einen wichtigen Teilschritt der alkalischen MOR darstellt [20, 63]. Analog der MOR
im Sauren liegt das CO auch bei Systemen mit einem alkalischen Elektrolyten als
Hauptadsorbat vor und akkumuliert bei geringen Potentialen, wodurch es in diesem
Potentialbereich als Katalysatorgift wirkt [56, 67, 68]. Durch die einsetzende Hy-
droxidadsorption, welche im Alkalischen bei geringeren Potentialen als im Sauren
stattfindet, wird der Wirkbereich des Katalysatorgiftes herabgesetzt. Dies erklärt
auch, wieso die Beimischung von Ruthenium zum Katalysator im Sauren einen
deutlich positiven Effekt herbeiführt, während die zusätzliche Funktionalität im
alkalischen Elektrolyten ausbleibt [165, 166]. Pt-Ru-Legierungen sind sogenannte
bifunktionelle Katalysatoren, wobei das Ruthenium dafür zuständig ist, die OH-
Adsorption bei geringeren Potentialen zu ermöglichen. Im Alkalischen scheint sich
die Adsorptionspräferenz der Hydroxidionen hinsichtlich der Potentialabhängigkeit
zwischen dem Pt und Ru nicht stark zu unterscheiden [68, 91].
Die Steigung der Tafel-Gerade im Potentialbereich, der an die Hydroxidad-
sorption anschließt, beträgt 30 mV dec-1 und beschreibt einen chemischen Schritt
als geschwindigkeitslimitierend. Für die Wasserstoffadsorption wird ebenfalls eine
Tafel-Steigung von 30 mV dec-1 gefunden, wenn die Adsorption über den Tafel-
Mechanismus verläuft. Dabei findet eine homolytische Spaltung des Wasserstoffs
auf der Katalysatoroberfläche zu zwei adsorbierten Wasserstoffatomen statt. Bei
der Methanoladsorption entstehen durch die Dehydrierung ebenfalls adsorbierte
Wasserstoffatome. Somit ist die Methanoladsorption im Bereich von 0,47 - 0,49 V
vs. RHE der geschwindigkeitslimitierende Schritt.
Bei positiveren Potentialen (0,49 - 0,55 V vs. RHE) verändert sich die Tafel-
Steigung auf 60 mV dec-1. Diese Steigung beschreibt ebenfalls eine chemische
Reaktion als geschwindigkeitslimitierend, welche in direktem Zusammenhang mit
einer adsorbierten OH-Spezies steht und einem Elektronentransferschritt folgt. In
Übereinstimmung mit der Literatur beschreibt dieser Schritt die oxidative Entfer-
nung einer Intermediatspezies [33, 54, 60, 69]. Es konnte bislang nicht geklärt
werden, um welches Intermediat es sich dabei handelt. In der Literatur wird sowohl
HCOad als auch COad diskutiert [33, 69]. Einigkeit besteht aber in Hinblick darauf,
dass die Reaktion der Spezies zur Ameisensäure und aufgrund des hohen pH-Wertes
direkt weiter zum Formiat führt. Unterschiedliche Untersuchungen haben gezeigt,
dass CO2 erst bei etwas höheren Potentialen (ca. 0,7 V vs. RHE) nachgewiesen
werden kann, wohingegen Formiat schon bei Potentialen um 0,4 - 0,5 V vs. RHE
auftritt [61, 64, 68, 174]. Unter der Berücksichtigung der FTIR-Ergebnisse zeigt
sich, dass CO die akkumulierende Intermediatspezies in diesem Bereich ist. Ab ei-
nem Potential von ca. 0,55 V vs. RHE nimmt die Bedeckung an CO ab. In dem
gleichen Potentialbereich verändert sich der geschwindigkeitsbestimmende Schritt.
Im letzten Abschnitt der MOR wird die Reaktion durch einen Elektronentrans-
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ferschritt limitiert (120 mV dec-1). Im vorliegenden System bedeutet dies, dass
im Potentialbereich von 0,55 - 0,67 V vs. RHE die Adsorption der Hydroxidio-
nen die Reaktionsgeschwindigkeit bestimmt. Der darauf folgende Potentialbereich
weist keine Tafel-Steigung auf, der geschwindigkeitsbestimmende Schritt lässt
sich somit nicht mehr ermitteln. Ab einem Potential von ca. 0,8 V vs. RHE be-
ginnt jedoch auch schon die Bildung von Platinoxiden. Die Veränderung der aktiven
Fläche infolge der Bildung der inaktiven Platinoxide führt zu einem sich ständig
ändernden System, welches hinsichtlich der elektrochemischen Prozesse nicht mehr
ohne Weiteres zu beschreiben ist.
Neben den einzelnen Schritten des Mechanismus ist auch die Betrachtung der äu-
ßeren Einflüsse auf den Reaktionsmechanismus von großer Bedeutung. Im Rahmen
dieser Arbeit wird unter anderem der Einfluss der Eduktkonzentration auf die MOR
untersucht. Eine geringe Methanolkonzentration führt zu einer geringeren Bede-
ckung und somit auch zu einem niedrigeren Umsatz. Die reaktionslimitierenden
Schritte werden davon jedoch nicht beeinflusst. Die Variation der Hydroxidkonzen-
tration zeigt, dass es, auch in Abhängigkeit der Methanolkonzentration, ein Opti-
mum gibt, bei dem die Adsorption des Methanols nicht zu stark unterdrückt wird.
Die Adsorptionsstärke der Hydroxidionen auf dem Platinkatalysator scheint deut-
lich höher zu sein als die des Methanols, weswegen eine zu hohe OH--Konzentration
die Methanoladsorption hemmt, während eine hohe Methanolkonzentration keinen
Einfluss auf die OH--Adsorption zeigt. Die Ergebnisse der Untersuchung der un-
terschiedlichen Konzentrationen in den dynamischen Messungen werden durch die
Impedanzmessungen bestätigt. Die Erhöhung bzw. Reduzierung der Stromdich-
ten passt mit der zugehörigen Änderungen des Ladungsübertragungswiderstandes
zusammen.
Neben der Detektion der adsorbierten Spezies ist gezielt die Formaldehydkonzen-
tration in der Bulklösung ermittelt worden. Dabei zeigt sich, dass die Verringerung
der Hydroxidionenkonzentration zu einer Erhöhung der Formaldehydproduktion
führt. Die Bestimmung des prozentualen Anteils an der Gesamtladung während der
CA-Messung, die auf die Bildung des Formaldehyds abfällt, zeigt, dass bei niedrigen
OH-Konzentrationen knapp 80 % der (geflossenen) Ladung durch Formaldehydbil-
dung entstehen. Eine geringe OH-Konzentration fördert somit die unvollständige
Oxidation bis zum Formaldehyd, obwohl aus thermodynamischer Sicht bei allen
untersuchten pH-Werten die Reaktion vom Methanol zum Carbonat im Gegensatz
zur Formaldehydproduktion präferiert sein sollte (Tab. 6.3). Infolge der geringeren
OH--Konzentration verringert sich die OHad-Bedeckung. Dementsprechend wird die
Wahrscheinlichkeit, dass die Reaktionsteilnehmer zusammentreffen, herabgesetzt.
Die Formaldehydspezies verbleiben somit länger auf der Oberfläche, was wiederum
die Wahrscheinlichkeit der Desorption erhöht.
Die vorliegende Arbeit verdeutlicht die Komplexität der alkalischen Methanol-
oxidation. Besonders die Unterschiede zum einem zwischen der sauren und der alka-
lischen Methanoloxidation und zum anderem zwischen der Methanoloxidation und
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der Formaldehydoxidation zeigen, dass auch schon geringe Unterschiede im System
einen großen Einfluss ausüben können. Hinsichtlich der Katalysatorentwicklung für
den Einsatz in einer Brennstoffzelle, in der vor allem konstante und niedrige Oxi-
dationspotentiale von Interesse sind, lässt sich zusammenfassen, dass die aktuelle
Überspannung für die Adsorption der Hydroxidionen für den Einsatz als anodische
Teilreaktion zu hoch ist. Eine Reduzierung des Potentials, bei dem Hydroxid ad-
sorbiert, muss erreicht werden. Daneben wäre es ebenfalls von Vorteil, wenn die
Edukte nicht um mögliche Adsorptionsplätze, wie es z.B. bei einem bifunktionellen
Katalysator der Fall ist, konkurrieren müssen. Ein weiterer wichtiger Faktor sind die
verwendeten Materialien, welche einen starken Einfluss auf die Aktivität ausüben
können, sowie die auftretende pH-Verschiebung. Die pH-Verschiebung verringert
die Stromausbeuten deutlich und zählt zu den Effekten, für die eine Lösung ge-
funden werden muss, um die ADMFC wirtschaftlich realisieren zu können. Auch
sollte der Unterschied zwischen der Methanol- und Formaldehydoxidation detailliert

























































A / A’ Arrhenius-Faktor
BL Levich-Faktor
c Konzentration / mol l-1
c Lichtgeschwindigkeit Vakuum / 3·108 m s-1
D Diffusionskoeffizient / cm2 s-1
∆Ep Peakpotentialdifferenz
e- Elektron
Ea Aktivierungsenergie / kJ mol-1
ECSA Elektrochemisch aktive Oberfläche / m2 g-1
EO Oberes Umkehrpotential / V vs. Referenzelektrode
EU Unteres Umkehrpotential / V vs. Referenzelektrode
E0Zelle Zellstandardpotential / V vs. Referenzelektrode
frot Umdrehungsfrequenz / min-1
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F Faraday-Konstante / 96 485 C mol-1
idiff Diffusionsbedingter Strom / A
ih Strom(dichte) Hinlauf / A (cm-2)
ikin Kinetischer Strom / A
ir Strom(dichte) Rücklauf / A (cm-2)
I Spektralintensität / kg s-3
I Strom / A
I Stromdichte / A cm-2
k0 Geschwindigkeitskonstante
k Kraftkonstante / N m-1
m Masse / g
n Stoffmenge / mol
Q Elektrische Ladung / C
QH,0 Ladung Monolayer Platin / 210 µC
Qh Ladung Hinlauf / C
Qr Ladung Rücklauf / C
Q10 van’t Hoff-Faktor
R Universelle Gaskonstante / 8,314 J mol-1 K-1
R Ohm’scher Widerstand / Ω
Rct Ladungswiderstand / Ω
Rel Elektrolytwiderstand / Ω
t Zeit / s
T Temperatur / K
U Spannung / V vs. Referenzelektrode
z Anzahl ausgetauschte Elektronen
Z0 Impedanz / Ω
α Durchtrittsfaktor, Transferkoeffizient
δH Hydrodynamische Grenzschicht / m
δN Nernst-Diffusionsschicht / m
η Überspannung / V
µ Reduzierte Masse / g
ν Scan-Rate / mV s-1
ν kinematische Viskosität / m2 s-1
ν Schwingungsfrequenz / s-1
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ν̃ Wellenzahl / cm-1
ϕ Phasenwinkel / rad
ω Kreisfrequenz / rad s-1
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B | Theoretische Grundlagen - Ergän-
zung
(a) Polysulfon (b) Polyetherketon (c) Polyphenyloxid
(d) Polybenzimida-
zol
(e) PVDF (f) ETFE (g) FEP
Abbildung B.1. Polymergrundgerüste für alkalische Membranen.
Zu den auftretenden Abbaureaktionen der Polymermembranen, welche durch
die Hydroxidionen verursacht werden, gehören die direkte nucleophile Substituti-
on (Abb. B.2a), die E1 Eliminerungsreaktion (Abb. B.2b) oder die Hofmann-











Aceton Fisher Chemicals ≥ 99.5%, HPLC-grade
Acetylaceton Carl Roth ≥ 98%, zur Synthese
Aluminiumhydroxid Bühler Politur
EMS Politur
Ammoniumfluorid Alfa Aesar 96%
Ammoniumhydroxid Fisher Chemicals 28.0 to 30.0 Gew-%,
ACS Plus Grade
Ammoniumacetat Carl Roth ≥ 97%, p.a., ACS
Argon (Gas) GTS-Welco 99.999%,
THC,<0.5 ppm
AS-4 Ionomer Tokuyama 0,05Gew-%
Deuteriumoxid Cambridge Isotope LABS 99%
Essigsäure Carl Roth 100%, p.a
Fluorwasserstoffsäure Alfa Aesar 48-51%, ACS
Formaldehyd Carl Roth 30%, methanolfrei
Isopropanol VWR International 99,6%
Kaliumhydroxid Carl Roth 99,98%
Methanol VWR International ≥ 99.8%, HPLC-grade
Fisher Chemicals ≥ 99.8%, ACS Re-
agent Grade
Methanol-D Cambridge Isotope LABS 99%
Methanol-D4 Cambridge Isotope LABS 99,95%
Methanol 13C Cambridge Isotope LABS 99%
Nafion R© (D-521 Lösung) Alfa Aesar 5 Gew-% in Wasser und
Isopropanol
Natriumcarbonat Sigma-Aldrich ≥ 99%, BioXtra
Natriumhydrogencarbonat Carl Roth ≥ 99%, extra pure
Natriumhydroxid Carl Roth ≥ 98%, p.a.
Sigma-Aldrich ≥ 98.0%, BioXtra
Natriumdeuteriumoxid Cambridge Isotope LABS 99.5 %, 30 % in D2O
Platin(II)-chlorid Pressure Chemicals Co. 73% Pt
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Platinpulver HiSPEC R© 9100 Alfa Aesar 60Gew-% Pt, geträgert
auf Kohlenstoff
Schwefelsäure Carl Roth 95%, Supra
Fisher Chemicals 95-98Gew-%, Certified
ACS Plus Grade
Stickstoff (Gas) Westfalen 99,999 Vol-%




E3 Series Fixed-Disk RDE
tips
Pine Instruments Arbeitselektrode: Pt
(A = 0,196 cm2) /
Glaskohlenstoff (A =
0,2376 cm2)
F-7000 L Hitachi Fluoreszenzspektrometer
Cary 670 FTIR Spektrometer Agilent MCT Detektor + Reso-
lutionsPro
Smartproof 5 Carl Zeiss Konfokalmikroskop
PTFE-Messzelle Pine Instruments
Kretschmann Zelle
Zennium Zahner Elektrik Potentiostat
CHI-601D CH Instruments Potentiostat
HydroFlex Gakatel Reversible Wasserstoff-
elektrode
RE-4 Ag/AgCl BASi Silber/Silberchlorid
Elektrode (3M NaCl)
Milli-Q Merck Millipore
Electrode Rotator Type 636 Pine Instruments
VMS-C7 ADVANCED VMR International Thermostat
C-MAG HS 7 IKA Thermostat
Sonorex Digitec Serie F Bandelin Ultraschallbad




3,564mg Pt/C Pulver (60Gew-% Pt) werden abgewogen und mit 2,117mL Reinst-
wasser sowie 0,529mL Isopropanol und 0,354mL einer 5Gew-%igen Nafionlösung
versetzt. Die Suspension wird anschließend mindestens eine halbe Stunde in ei-
nem Ultraschallbad deponiert. Dabei ist darauf zu achten, dass die Badtemperatur
nicht ansteigt, eine Kühlung wird daher empfohlen. Von der fertigen Katalysa-
tortinte wird ein 5µL Tropfen auf die Elektrodenoberfläche (A = 0,2376 cm2)
aufgebracht, um eine Platinmetallbeladung von 15µg cm−2 zu erhalten.
Herstellung Nash-Reagenz
Das Nash-Reagenz setzt sich zusammen aus 0,02M Acetylaceton, 0,05M Essig-
säure und 2,0M Ammoniumacetat. Für die Herstellung von 1 L der Nash-Lösung
werden 154,16 g Ammoniumacetat in 2,043mL Acetylaceton und 2,860mL Essig-
säure aufgelöst. Die Lösung wird anschließend mit Reinstwasser auf 1 L aufgefüllt.
Herstellung Platinfilm
Für die Platin-Platierungslösung werden 95mg Platin(II)-Chlorid in 1,34mL Am-
moniumhydroxid und 8,66mL Reinstwasser gelöst. Die Suspension wird danach ca.
2 h auf 60 ◦C erhitzt und zwischendurch im Ultraschallbad behandelt, um eine voll-
ständige Auflösung zu erreichen. Von der hergestellten Lösung werden 513µL mit
450µL Fluorwasserstoffsäure und 3,537mL Reinstwasser versetzt, um die endgülti-
ge Platin-Precursorlösung zu erhalten. Vor der Beschichtung wird die eine Seite des
dreikantigen Si-Prisma mit Aluminiumhydroxidlösung verschiedener Partikelgrößen
(5µm, 1µm und 0,3µm) poliert. Zwischen den einzelnen Schritten wird das Pris-
ma mit Wasser im Ultraschallbad gereinigt. Anschließend wird die zu beschichtende
Oberfläche des Si-Prismas für ca. 1 min in 5%iger Ammoniumfluoridlösung geätzt,
um eine hydrophobe Oberfläche zu erzeugen. Ca. 1,5mL der Precursorlösung wird
auf das vorgeheizte Prisma (60 ◦) aufgetragen. Die Filmbildung dauert etwa 15
Minuten (stromlose Platinbeschichtung), im Anschluss wird die überschüssige Lö-





Der folgende Graph zeigt die Tafel-Auftragung von drei alkalische Methanol-
lösungen. Die Methanolkonzentration ist bei allen konstant bei 0,5 M. Die NaOH-
Konzentration variiert zwischen 0,1 M und 0,5 M.
Abbildung E.1. Tafel-Auftragung dreier alkalischer Methanollösungen mit je 0,5 M
MeOH und einer variablen NaOH-Konzentration (0,1 M: grün; 0,25 M:
rot; 0,5 M: blau). Pt-RDE, T = 293 K, frot = 0 rpm, ν = 5 mV s-1.
Zur quantitativen Auswertung der Fluoreszenzspektren wird eine Kalibrierkurve
benötigt. Dafür werden Lösungen mit verschiedenen Formaldehydkonzentrationen
versetzt und analog des Messproben mit dem Nash-Reagenz versetzt. Anhand
dieser Daten kann eine Formaldehyd-Konzentration der resultierenden Peakfläche
im Fluoreszenzspektrum zugeordnet werden.
Die chronoamperometrische Messung einer 0,5 M NaOH + 0,1 M MeOH Lösung
führt über den gesamten Messbereich zu keiner Detektion an DDL und somit zu
keiner nachweisbaren Menge an Formaldehyd.
Die beiden folgenden Grafiken zeigen je zwei Cyclovoltammogramme, die unter
Variation der Eduktkonzentration aufgenommen wurden.
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Abbildung E.2. Kalibrierkurve für die Formaldehydkonzentration aus der Peakfläche der
DDL-Fluoreszenzbande.
Abbildung E.3. Fluoreszenzspektren von 3,5-Diacetyl-1,4-dihydrolutidin (DDL) resul-
tierend aus einer CA-Messung einer 0,5 M NaOH + 0,1 M MeOH-





Abbildung E.4. Cyclische Voltammogramme einer alkalischen Methanollösung unter
Variation der (a) NaOH- und (b) MeOH-Konzentration. Pt-RDE, T





Der Einfluss der Elektrolytänderung auf den Strom wird durch ein physikalische-
chemisches Modell beschrieben. Da die Betriebsbedingungen, d.h. der Strom weit
von der Leerlaufspannung entfernt liegen, wird die Rückreaktion vernachlässigt und
eine Methanoloxidationskinetik vom Tafel-Typ angenommen.
















i und i0 repräsentieren die Stromdichte (A cm−2) beziehungsweise die Aus-
tauschstromdichte (A cm−2). Die weiteren Parameter charakterisieren die jeweili-
ge Oberflächenkonzentration c oder Bulkkonzentration cbulk (beide mol L−1), den
Ladungstransferkoeffizient α (=0.5), das angelegte Elektrodenpotential E (V), die
Leerlaufspannung E0 (V), Faraday-Konstante F (C mol−1), universelle Gaskon-
stante R (J K−1 mol−1) und die Temperatur T (K). Für die Annahme eines Ein-
Elektronen-Prozesses, bei dem ein Hydroxidion beteiligt ist, ergibt sich ein Wert
von n=1. Die Leerlaufspannung wird über die Nernst-Gleichung berechnet:




Die Hydroxidionenkonzentration wird über folgende Beziehung durch die Pro-
tonenkonzentration ersetzt: cOH− · cH+ = 10−14 mol2L−2. Die Umwandlung der
Hydroxidkonzentration in die entsprechende Protonenkonzentration ermöglicht es,
die Nernst-Gleichung in eine Form umzuwandeln, die den pH-Wert beinhaltet.
E0 ≈ E002 + 59 mV ·∆pH with ∆pH = pHt − pHt=0 (F.3)
Gleichung F.3 wird in Gleichung F.1 eingesetzt und für konstante Potential
Bedingungen können die konstanten Terme E0 und E002 in den präexponentiellen
Faktor eingefügt werden.


















Im Modell wird der diffuse Transport von Hydroxidionen beziehungsweise Me-












DOH ist der Diffusionskoeffizient von Hydroxid-Ionen und beträgt bei Raumtem-
peratur 5·10−9 m2 s−1 [138]. Die Grenzschichtdicke δN wird berechnet über [113]:
δN = 1.61 ω−1/2 ν1/6 D1/3OH (F.7)
Die Gleichung leitet sich von der Levich-Gleichung ab. ω bezeichnet die Rota-
tion der Elektrode und ν ist die kinematische Viskosität der Lösung. Diese beträgt
0.893·10−6 m2 s−1 für Wasser bei Raumtemperatur [175]. Die folgenden Grenzbe-
dingungen werden verwendet, um das Transportproblem zu lösen:









Für pH-Werte über 11,5 liegen fast 100 % des CO2 als Carbonat vor. Daher
wird der Faktor 8/6 eingeführt, da acht Hydroxid-Ionen durch die gesamte Reak-
tion verbraucht werden, die elektrochemische Reaktion aber nur 6 Elektronen pro
Methanolmolekül ergibt. Das Modell wird in Matlab implementiert und gelöst. Die
partielle Differentialgleichung wird unter Verwendung eines endlichen Volumen mit
1000 Elementen diskretisiert. Die Simulation wird für den Fall eines Ein-Elektronen-
Schrittes durchgeführt. Die Startbedingungen beinhalten, dass die Konzentration
an der Oberfläche gleich der Konzentration in der Lösung ist, solange keine Reakti-
on stattfindet. Ebenfalls liegt noch ein konstanter pH-Wert vor, so dass der Strom i
gleich i∗0 ist. Der Wert für den Anfangsstrom aus experimentellen Messungen unter
den eingestellten Bedingungen beträgt 50 A m−2.
PtOx Bildung
Für die bei hohen Potentialen auftretenden Hysterese in cyclovoltammetrischen
Messungen soll mittels einer Simulation überprüft werden, ob diese auf eine Oxid-
bildung des Platinkatalysators zurückzuführen sind. Es wird die Vereinfachung an-
genommen, dass, anders als das Pourbaix-Diagramm beschreibt, nur eine Pla-
tinoxidspezies gebildet wird. Im folgenden werden die adsorbierten Spezies über
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ihre Bedeckung (θ) auf der Platinelektrode definiert, die in Lösung vorliegenden
über ihre Konzentration (c). Weitere Annahmen, die getroffen werden sind:
• Schneller Transport in der Lösung, d.h. in der Lösung liegt eine konstante
Konzentration vor
• Der Einfluss der Wasserkonzentration ist in den Reaktionsraten inkludiert
• Konstante CO2- und Carbonatkonzentrationen aufgrund von gesättigten Lö-
sungen
• Eine konstante Anzahl an Oberflächenplätzen mit identischen Eigenschaften
• Die Aktivierungsenergie für die Adsorption und die Reaktion ist unabhängig
von der Oberflächenbedeckung
• Das System ist isotherm
In Tabelle F.1 sind die einzelnen Reaktionsschritte aufgeführt sowie die zugehö-
rigen Reaktionsraten ri (mol m−2s−1). Das Modell codiert die Reaktionen direkt
in Bezug auf Kollisionswahrscheinlichkeiten, z.B. entspricht für Reaktion r5 der
Ausdruck θCOθ2OH einer Wahrscheinlichkeit, dass ein adsorbiertes CO auf zwei ad-
sorbierte OH trifft. Die Variable θ0 beschreibt den unbedeckten Oberflächenanteil
der Elektrode. Die Summe der Variablen θi ergibt somit 1, die einzelnen können
Werte zwischen 0 und 1 annehmen.
Die Konstanten für die elektrochemischen Reaktionen (ri = 1; 7; 10) folgen der
exponentiellen Abhängigkeit der Tafel-Gleichung, wobei ki die einzelnen Geschwin-
digkeitskonstanten beschreibt
ki = k0i exp
αFη
RT




 i = −1, 7 (F.11)





















· (r4 − r5 − r8) (F.15)
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Tabelle F.1. Übersicht der postulierten Reaktionsschritte sowie der Reaktionsraten. Ba-
sierend auf [54, 69]
1: OH− + Pt ⇀↽ OHad + e−
r1 = k1 · cOH · θ0 − k−1 · θOH
2: CH3OH + Pt ⇀↽ CH3OHad
r2 = k2 · cCH3OH · θ0 − k−2 · θCH3OH
3: CH3OHad + 3OHad ⇀↽ CHOad + 3H2O +3Pt
r3 = k3 · θCH3OH · θ3OH − k−3 · θCHO · θ30
4: CHOad + OHad → COad + H2O + Pt
r4 = k4 · θCHO · θOH
5: COad + 2OHad → CO2 + H2O + Pt
r5 = k5 · θCO · θ2OH
6: CHOad + 2OHad → COOHad + H2O + Pt
r6 = k6 · θCHO · θ2OH
7: COOHad + e− → HCOO− + Pt
r7 = k7 · θCOOH
8: COad + OHad → COOHad + Pt
r8 = k8 · θCO · θOH
9: COOHad + OHad → CO2 + H2O + 2Pt
r9 = k9 · θCOOH · θOH
10: OH− + OHad ⇀↽ PtO [PtOx] + H2O + e−
r10 = k10 · cOH · θOH − k−10 · θPtOx
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Tabelle F.2. Model constants
Constants Value Units
F 9.649 · 104 C mol−1
R 8.314 J K−1 mol−1
A 1.96 · 10−5 m2
Cdl 10.63 · 10−5 F
Cact 2.76 · 10−5 mol m−2
cOH 0.5 mol l−1














= icell − F · (r1 + r10 − r7)
Cdl
(F.18)
Tabelle X fasst alle universellen und gemessenen Parameter für das Modell zu-
sammen. Die Werte für Cact und Cdl werden basierend auf dem CV des puren
Elektrolyten berechnet. Die auf die Elektrodenoberfläche bezogene Doppelschicht-
kapazität von 0,54 mF cm−2 ist vergleichbar mit Literaturwerten [224]. Die kien-
tischen Kosntanten werden aus experimentellen Daten identifiziert. Basierend auf
der Kombination globaler Optimierungsmethoden und einer Parameterstudie wird
die Parameteridentifikation durchgeführt. Der Abstand zwischen vorhergesagtem
und gemessenem Stromwert wird während des Anpassungsvorgangs minimiert, um
die Identifikation der Parameter zu erreichen:








G | Ergänzende Angaben
Reaktionsmechanismen der heterogenen Katalyse
(a) (b)
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